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Abstract 
Resource scarcity and climate change are fueling a rethinking of society, 
leading to a paradigm shift towards sustainable and regenerative solutions for 
humanity. While in the advent of electric mobility the transportation sector for 
passenger cars is already undergoing initial reforms, further transport options 
such as air and sea transport still have to be considered. The chemical industry 
must move from fossil sources to regenerative biogenic substances, establishing 
new processes for the production and processing of platform chemicals. 
This work investigates electroorganic synthesis and its potential for the 
conversion of biogenic substances. The results of the work are divided into two 
parts. 
In the first part, electrochemical reduction reactions are considered. Based 
on hydroxyacetone, a biologic model substance that can be derived from glyc-
erol, electrochemical hydrogenation (ECH) and deoxygenation are investigated. 
The investigation is based on a series of diverse electrode materials whose influ-
ence has been investigated in connection with various aqueous electrolyte solu-
tions. Hydroxyacetone was converted in the experiments to the main products 
1,2-propanediol and acetone, where the result could be influenced on the basis 
of the electrodes and electrolytes used in its selectivity. 
Furthermore, the results were used to investigate the continuous electro-
chemical reaction of hydroxyacetone in a flow-through reactor. A selection of 
promising high conversion electrode materials was made. In the flow cell, poten-
tial series of the various electrodes and electrolytes were measured in order to 
be able to estimate the influence of the potential as well as to find optimal 
operating points. In addition, a galvanostatic mode experiment was conducted 
to investigate more application-friendly operating conditions with a 2-electrode 
array. 
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In the second part of the work, oxidation reactions were investigated. 
First, a way to produce longer alkanes by Kolbe electrolysis was tested. The 
approaches of the polymerization by the Kolbe electrolysis were combined with 
the cross-Kolbe coupling to prevent the production of oligomers and polymers. 
Starting materials for this reaction were C4-6 dicarboxylic acids (succinic acid, 
glutaric acid and adipic acid) together with valeric acid. Succinic acid could not 
be used for Kolbe coupling and adipic acid could not prevent the polymerization. 
By means of glutaric acid, a cross-Kolbe coupling could be achieved in methanol 
medium without obtaining a termination reaction by polymerization. In addi-
tion, the reaction to economic and energy efficiency was investigated. 
In addition to the investigations on the Kolbe electrolysis, experiments 
were carried out on the indirect electrochemical oxidation of nickel oxide hy-
droxide. For this, a method for coating nickel oxide hydroxide from the literature 
was first adapted. The nickel oxide hydroxide coating was successfully carried 
out for the oxidation of 2-propanol to acetone at electrode potentials from 0.4 
V. In addition, the influence of the catalyst on the pH value was investigated 
and the potential and educt concentration series were measured. Finally, a turn-
over-optimized experiment was considered and investigated for reaction rate and 
energy efficiency. 
All experiments are preceded by a detailed consideration of the possible 
products and a list of the analysis procedure. 
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Kurzfassung 
Die Ressourcenknappheit von fossilen Energieträgern und der Klimawan-
del forcieren ein Umdenken der Gesellschaft, wodurch ein Paradigmenwechsel 
zu nachhaltigen und regenerativen Lösungen für die Gesellschaft stattfindet. 
Während durch das Aufkommen der Elektromobilität der Transportsektor für 
PKWs bereits erste Reformen wahrnimmt, müssen dennoch weitere Transport-
mittel wie der Flug- und Schiffsverkehr betrachtet werden. Die chemische In-
dustrie hingegen muss den Wechsel von fossilen Ausgangsmaterialien hin zu re-
generativen biogenen Substanzen vollziehen und dabei neue Verfahren für die 
Herstellung und Weiterverarbeitung von Plattformchemikalien etablieren. 
Diese Arbeit beschäftigt sich mit elektroorganischen Synthesen an Anoden 
und Kathoden zur Umwandlung biogener Substanzen. Die Resultate der Arbeit 
sind in zwei Teile untergliedert: Reduktionsreaktionen und Oxidationsreaktio-
nen. 
Im ersten Teil wurden elektrochemische Reduktionsreaktionen betrachtet. 
Anhand von Hydroxyaceton, einer biogenen Modellsubstanz, die aus Glycerin 
gewonnen werden kann, wird die elektrochemische Hydrierung (ECH) und Des-
oxygenierung untersucht. Grundlage der Untersuchung bildet eine Reihe von 
diversen Elektrodenmaterialien, deren Einfluss in Verbindung mit verschiedenen 
wässrigen Elektrolytlösungen betrachtet wurde. Hydroxyaceton wurde bei den 
Experimenten zu den Hauptprodukten 1,2-Propandiol und Aceton umgesetzt, 
wobei das Ergebnis anhand der verwendeten Elektroden und Elektrolyte in sei-
ner Selektivität beeinflusst werden konnte. 
Des Weiteren wurden die Ergebnisse dazu verwendet, die kontinuierliche 
elektrochemische Reaktion von Hydroxyaceton in einem Durchflussreaktor zu 
untersuchen. Dabei wurde eine Auswahl von Elektrodenmaterialien getroffen, 
welche bereits in Batch-Versuchen hohe Umsätze aufgewiesen haben. In der 
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Durchflusszelle wurden Potenzialreihen der verschiedenen Elektroden und Elekt-
rolyte gemessen, um den Einfluss des Potentials einschätzen zu können, sowie 
optimale Betriebspunkte zu finden. Außerdem wurde eine Untersuchung mit 
galvanostatischer Betriebsweise durchgeführt, um anwendungsnähere Betriebs-
bedingungen mit einer 2-Elektroden-Anordnung zu untersuchen. 
Im zweiten Teil der Arbeit wurde zuerst eine Möglichkeit zur Herstellung 
längerer Alkane mittels Kolbe-Elektrolyse erprobt. Dabei wurden die Ansätze 
der Polymerisation durch die Kolbe-Elektrolyse mit der Kreuz-Kolbe-Kupplung 
kombiniert, um die Herstellung von Oligomeren und Polymeren zu verhindern. 
Ausgangsstoffe für diese Reaktion stellten C4-6 Dicarbonsäuren (Bernsteinsäure, 
Glutarsäure und Adipinsäure) und Valeriansäure dar. Mittels Glutarsäure 
konnte in Methanolmedium eine Kreuz-Kolbe-Kupplung erzielt werden, ohne 
eine Abbruchreaktion durch Polymerisation zu erhalten. Außerdem wurde die 
Reaktion auf ökonomische und energetische Effizienz hin untersucht. 
Neben den Untersuchungen zur Kolbe-Elektrolyse wurden auch Experi-
mente zur indirekten elektrochemischen Oxidationen an Nickeloxidhydroxid 
durchgeführt. Dafür wurde zuerst eine Methode zur Beschichtung von Ni-
ckeloxidhydroxid aus der Literatur angepasst. Die Nickeloxidhydroxidbeschich-
tung wurde erfolgreich zur Oxidation von 2-Propanol zu Aceton bei Elektroden-
potentialen ab 0.4 V verwendet. Außerdem wurde der pH-Wert-Einfluss des Ka-
talysators untersucht, sowie Potential- und Eduktkonzentrationsreihen gemes-
sen. Zum Abschluss wurde ein auf Umsatz optimiertes Experiment betrachtet 
und hinsichtlich der Reaktionsrate und Energieeffizienz untersucht. 
Allen Versuchen geht eine ausführliche Überlegung der möglichen Pro-
dukte und eine Aufstellung des Analyseverfahrens voran. 
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1 Einleitung 
Durch das Übereinkommen von Paris am 12. Dezember 2015 wurde durch 
die 196 Mitgliedsstaaten der Vereinten Nationen das noble Ziel beschlossen, die 
Erderwärmung auf 2 °C über dem Wert vorindustrieller Zeit zu begrenzen.1 
Um dieses Ziel einhalten zu können, liegt der Fokus auf der Vermeidung 
der Emission anthropogener Treibhausgase. Speziell soll dabei das atmosphäri-
sche Kohlenstoffdioxid (CO2), welches seit der Industrialisierung im Gigaton-
nenmaßstab emittiert wird, reduziert werden. Die Quelle des CO2 findet sich 
hauptsächlich in fossilen Energieträgern in Form von Kohle, Öl und Erdgas, die 
durch Verbrennung bei der Energiegewinnung freigesetzt wird.2 Diese Energie 
versorgt die Bevölkerung mit Wärme, Elektrizität und Mobilität. 
Der Energiebedarf steigt dabei zunehmend. Dies ist zum einen auf die 
wachsende Weltbevölkerung als auch auf einen zunehmenden Wohlstand der 
Schwellenländer zurückzuführen. Aus diesem Grund müssen alternative, nach-
haltige Energiequellen im großen Maßstab bereitgestellt werden - die sogenann-
ten erneuerbaren Energien (EE).3,4 
Die EE basieren auf Sonnenenergie, Gezeitenkräften und Geothermie und 
stellen somit nahezu unerschöpfliche Energiequellen dar. Die Schwierigkeit liegt 
in der effizienten Nutzung dieser Quellen. Während fossile Energieträger unkom-
pliziert gelagert und bedarfsgerecht eingesetzt werden können, stehen die EE 
dagegen saisonal und witterungsabhängig zur Verfügung. Daraus resultiert ein 
schwankendes Energieangebot, welches durch innovative Energiespeicherstrate-
gien bezüglich Flexibilität und Kapazität stabilisiert werden muss. Zusätzlich 
sollte zukünftig das Energieangebot auf den Energiebedarf einzelner Sektoren 
abgestimmt werden. Dazu wird gegenwärtig der Ausbau intelligenter Strom-
netze, sogenannten Smart-Grids, forciert.5,6 
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1.1 Stromversorgung 
Um die nötigen Anpassungsmaßnahmen der Energiesektoren an die EE zu 
erläutern, muss der aktuelle Stand sowie die Entwicklung der Stromindustrie 
bedacht werden. In diesem Kapitel soll der Aufbau des Stromnetzes erklärt wer-
den. 
1.2 Aufbau und Aufgaben des Stromnetzes 
Insgesamt kann das Stromnetz in drei Teilbereiche eingeteilt werden. In 
Abbildung 1-1 werden diese schematisch dargestellt: Die Stromerzeuger, die für 
die Produktion des Stromes zuständig sind, das Stromnetz dessen Aufgabe die 
effiziente Verbindung von Stromerzeugern und Stromabnehmern ist und die 
Stromabnehmer. 
 
Abbildung 1-1: Grundlegender Aufbau des Stromnetzes 
Alle Teilbereiche können dazu beitragen, Energie effizienter zu verwenden 
und Emissionen bei der Energiebereitstellung und –nutzung zu minimieren. Da-
bei stellt der vollständige Wechsel zu den EE unterschiedliche Anforderungen 
und Herausforderungen an die Teilbereiche. Die Stabilität der Stromversorgung 
steht hierbei im Vordergrund und muss sich der neuen witterungs- und saiso-
nalabhängigen Stromproduktion anpassen.7 Die International Energy Associa-
tion (IEA) hat hierbei sechs wichtige Zeitskalen herausgearbeitet, die in Tabelle 
1-1 dargestellt werden. Diese reichen vom Millisekunden- bis zum Jahresbereich 
und sind für verschiedene Aufgabenbereiche relevant. 
Stromerzeuger Stromnetz Stromabnehmer
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Tabelle 1-1: Zeitskalen für die Stromnetzflexibilisierung. Adaptiert aus IEA: Status of 












































































Mit steigendem Anteil an EE treten Versorgungsprobleme in den unter-
schiedlichen Zeitskalen auf. Während sich die Stromproduktion der konventio-
nellen Kraftwerke ohne bzw. bei kleiner EE-Einspeisung in das Stromnetz nur 
auf den Energiebedarf der Verbraucher einstellen musste, muss sich diese nun 
auch auf die EE-Erzeuger einstellen. Daraus ergibt sich ein Anpassungsbedarf 
konventioneller Kraftwerke hin zu dynamischer Energiebereitstellung. Die Ener-
giebereitstellung durch solche angepassten Kraftwerke sorgt für höhere Betriebs-
kosten. Außerdem kann es zu dem gegenteiligen Fall kommen, in dem die EE 
aufgrund günstiger Wetterverhältnisse zu viel Strom produzieren und daher teil-
weise abgeschaltet werden müssen. In diesem Fall spricht man von Überschuss-
strom.9,10 
Die entstehende Fluktuation kann nur schwer vorhergesagt werden und 
ist stark abhängig von der Art der EE. Während Wasserkraft und Biomasse 
quasi konstante Energiemengen liefern, schwanken Windkraft und Photovoltaik 
sehr stark. Obwohl die Photovoltaik durch die Sonnenenergie der Tag/Nacht 
Schwankung sowie der Jahresschwankung unterliegt, liefert sie dennoch täglich 
relativ zuverlässig äquivalente Energiemengen. Da Wettervorhersagen jedoch 
nur für kurze Zeiträume zuverlässig sind, kann die Windenergiemenge nur äu-
ßerst schwer vorhergesagt werden.11 
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Die Aufgabe des Stromnetzes, Produktion und Verbrauch in Waage zu 
halten, wird mit zunehmenden Anteilen EE herausfordernder. Um diese Prob-
leme zu bewältigen gibt es verschiedene Möglichkeiten, welche parallel unter-
nommen werden. 
Regulierung durch den Stromproduzenten 
Stromproduzenten haben prinzipiell zwei Regulierungsmethoden. Würde 
es durch Überschussströme zu einer Überlastung des Stromnetzes kommen, kön-
nen Kraftwerke entweder heruntergefahren oder vom Netz genommen werden. 
Welche Art der Regulierung gewählt wird, hängt davon ab, auf welcher Zeitskala 
das Problem vorliegt. Das Problem einer beispielsweise kurzfristigen Regulierung 
ist (vgl. Tabelle 1-1), dass die EE durch einen ungenutzten Überschussstrom 
(Bsp. durch auftretende Stürme) an Effizienz einbüßen. 
Regulierung durch Zwischenspeicher 
Um die maximale Leistung der EE vollständig auszuschöpfen, muss der 
Überschussstrom genutzt werden. Eine Möglichkeit dafür stellen Zwischenspei-
cher dar. Druckluftspeicher und Pumpspeicher sind die gängigsten Arten der 
Zwischenspeicher. Dazu wird die elektrische Energie in komprimierter Luft (ki-
netische Energie) oder in hochgelegenen Stauseen (potentielle Energie) gespei-
chert und bei Bedarf wieder über Turbinen zu Strom umgewandelt. Energie-
überangebote können auf diese Weise aufgefangen und bei Stromengpässen wie-
der abgegeben werden, wodurch die Volatilität der EE verringert wird. Auch 
wenn Pump- und Druckluftspeicher effizient sind und Stromschwankungen kos-
tengünstig ausgleichen können, ist deren Ausbau aufgrund geologischer Anfor-
derungen limitiert. 
Eine weitere Variante ist die Verwendung von Batterien als Zwischenspei-
cher für Überschussströme. Lithium-Ionen Batterien weisen jedoch über ihre Le-
bensdauer deutlich erhöhte Kosten auf (>10 ct/kWh Lithium-Ionen Batterie, 
<1 ct/kWh Pumpspeicher)12 und sind somit für einen großflächigen Einsatz 
nicht wirtschaftlich.13 
Regulierung durch den Verbraucher 
Eine Regulierung durch den Verbraucher kann nur durch eine vorange-
gangene Vernetzung von Stromverbrauchern und -abnehmern erfolgen. Durch 
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eine weitere Vernetzung der Verbraucher untereinander kann die Regulierung 
noch effizienter stattfinden. Bei solchen Stromnetzen wird von Smart-Grids ge-
sprochen. Dadurch ist es möglich, den Stromverbrauch auf das Stromangebot 
innerhalb einer flexiblen Zeitperiode anzupassen. 
Für private Haushalte gibt es jedoch nur wenige Möglichkeiten den Ver-
brauch zeitlich anzupassen. Industrielle chemische Produktionen haben aufgrund 
der oft stationären Produktionsbedingungen ebenso wenig Spielraum. Eine Um-
stellung von stationären Reaktionsbedingungen in Reaktoren hin zu dynami-
schen elektrochemischen Verfahren ermöglicht eine bessere Eingliederung in 
Smart-Grids und könnte somit zu einer Entlastung des Stromnetzes führen. 
1.3 Perspektive – Elektroorganische Synthese 
Angesichts des deutschen Primärenergiebedarfs von ungefähr 2600 TWh, 
von dem derzeitig 600 TWh in Form von Elektrizität genutzt wird, ist bei einer 
nahezu emissionsfreien Wirtschaft (vollständige Elektrifizierung der Energiewirt-
schaft) basierend auf EE, selbst bei großen Effizienzsprüngen mit einem deutli-
chen Anstieg des Strombedarfs zu rechnen. Dadurch werden die zunehmenden 
Fluktuationen durch EE immer schwieriger mit den derzeitigen Methoden zu 
bewältigen.10 
Die elektroorganische Synthese, die organische Synthese betrieben durch 
einen fließenden Strom, stellt einen Lösungsansatz für die Problematiken ver-
schiedener Energiesektoren dar, die es im Rahmen der Energiewende zu über-
winden gilt (s.o.) 
Der bei EE anfallende Überschussstrom kann durch die elektroorganische 
Synthese vielfältig verwendet werden. Generell wird dabei die elektrische Energie 
in chemische Energie umgewandelt. Mögliche Produkte sind Feinchemikalien für 
die chemische Industrie, Kraftstoffe für den Transportsektor sowie chemische 
Zwischenspeicher zur späteren Rückverstromung. Durch derartige Verwendung 
des Überschussstroms kann ein Energieüberangebot sinnvoll genutzt und durch 
Rückverstromung Spitzenlasten überbrückt werden. 
Die Herstellung neuer synthetischer Kraftstoffe durch die elektroorgani-
sche Synthese (sog. ElectroFuels) bietet viele Vorteile. Die Verwendung von Li-
thium-Ionen Batterien stellt zwar eine Option für den Transportsektor dar, je-
doch gibt es limitierende Faktoren, die für ElectroFuels sprechen. Die mögliche 
Energiedichte einer Lithium-Ionen Batterien liegt weit unter der eines flüssigen 
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chemischen Kraftstoffs (150 Wh/Kg ↔ 12000 Wh/Kg).14 Für den Transport 
über große Distanzen, besonders im Bereich des Flug- oder Schiffsverkehrs, stel-
len Lithium-Ionen Batterien daher keine Alternative dar.15 
Der Herstellungsprozess von ElectroFuels basierend auf EE und biogenen 
Ausgangssubstanzen oder atmosphärischem CO2, kann als CO2-neutral angese-
hen werden. Da das bei der Verbrennung des ElectroFuels entstehende CO2 
vorher durch Photosynthese oder alternative CO2-Speichermethoden der Atmo-
sphäre entnommen wurde, ergibt sich ein geschlossener Kreislauf (vgl. Abbil-
dung 1-2). 
 
Abbildung 1-2: Schematische Darstellung des CO2-Kreislaufs bei Verwendung der elektroorgani-
schen Synthese. 
Aufgrund der Vielseitigkeit der elektroorganischen Synthese ergeben sich 
für die Herstellung von Kraftstoffen zwei Vorteile, die ElectroFuels von her-
kömmlichen Biokraftstoffen distanzieren. 
1. Das Ausgangsmaterial ist variabel. 
Bedingung für eine mögliche elektrochemische Reaktion sind funktionelle 
Gruppen innerhalb des Ausgangsmoleküls. Diese Voraussetzung trifft auf ein 
sehr breites Spektrum von Molekülen zu. Dadurch können neben den klassischen 
Ausgangsmaterialien für Biokraftstoffe (z.B. Rapsöl oder Zucker), auch Abfall-
und Reststoffe (cellulosehaltige Anteile der Agrarrückstände oder überschüssiges 
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Verwendung von CO2 als Ausgangsmaterial möglich. Dieses breite Eduktspekt-
rum ist ein deutlicher Vorteil und führt gewissermaßen auch zum zweiten Vor-
teil. 
2. Kraftstoffe können an verschiedene Anforderungen angepasst werden. 
Da es verschiedene Möglichkeiten der elektrochemischen Reaktion gibt, 
können die Edukte zu verschiedenen Kraftstoffen umgewandelt werden. Dies 
ermöglicht die Herstellung von Kraftstoffen, die ausgewählten Anforderungen 
entsprechen müssen. Zum einen bietet dies die Möglichkeit, Kraftstoffe herstel-
len zu können, die mit bereits etablierten Kraftstoffen kombinierbar sind – so-
genannte Drop-In Fuels. Diese ermöglichen eine einfachere Übergangsphase von 
fossilen zu biogenen Kraftstoffen. Zum anderen können Eigenschaften gezielt 
beeinflusst werden, welche neue Verfahren der Verbrennung ermöglichen wie 
z.B. der „lean premixed prevaporized combustion“ für Flugzeugturbinen.16,17 
Während der Ladeprozess einer Batterie in einem Transportfahrzeug zeit-
lich fixiert ist durch die leere Batterie und den zur Ladung der Batterie nicht 
„lagerbaren“ Strom, können ElectroFuels zeitlich entkoppelt von ihrem Bedarf 
produziert und gelagert werden. Diese Entkopplung trägt zusätzlich zur Stabili-
sierung des Stromnetzes bei.18 
Durch den unkomplizierten Reaktoraufbau für elektroorganischen Synthe-
sen und der Betriebsweise bei Raumtemperatur und Normaldruck, ergeben sich 
viele Vorteile gegenüber herkömmlichen Power-to-Liquid Verfahren (vgl. Abbil-
dung 1-3). 
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Abbildung 1-3: Schematische Darstellung des Power-to-Liquid Prozesses durch Fischer-Tropsch-
Synthese im Vergleich zur elektroorganischen Synthese. 
Power-to-Liquid Prozesse verwenden häufig nur die Wasserelektrolyse als 
elektrischen Schritt und sind danach auf hochtemperierte Hochdruckreaktoren 
angewiesen. Diese Reaktoren sind im Gegensatz zu elektrochemischen Reaktoren 
deutlich unflexibler im Hinblick auf deren Betriebsbedingungen. Durch den Ein-
satz eines elektrochemischen Reaktors mit einem einzigen Reaktionsschritt, wel-
cher sich mit einer dynamischen Stromstärke betreiben lässt, kann dieser effizi-
enter auf Überschussströme angepasst werden. 
Daraus ergibt sich das Ziel dieser Arbeit, die Möglichkeiten der elektroor-
ganischen Synthese durch neue Reaktionswege zu erweitern und den Wirkungs-
grad zu steigern. Dabei sollen anodische sowie kathodische Reaktionen betrach-
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2 Theorie 
2.1 Die elektrochemische Reaktion 
Als Elektrode wird ein elektrischer Leiter bezeichnet, welcher mit einem 
Ionenleiter in direktem Kontakt steht, der ebenfalls elektrisch leitend ist (vgl. 
Abbildung 2-1).19 
 
Abbildung 2-1: Schematische Darstellung der Elektrode und der Phasengrenze. 
An der Phasengrenze der Elektrode (Elektrischer Leiter/Ionenleiter) kön-
nen Reaktionen zwischen Oxidations- (Ox) und Reduktionsspezies (Red) nach 
Gleichung 2-1 stattfinden: 
  𝑂𝑥 + 𝑒− ↔ 𝑅𝑒𝑑 (2-1) 
Liegt beispielsweise das Gleichgewicht dieser Reaktion auf der Oxidations-
seite, wie in Abbildung 2-1 dargestellt, lädt sich die Oberfläche des elektrischen 
Leiters zur Phasengrenze hin negativ auf. Die negativ aufgeladene Elektrode 
zieht wiederum Anionen an, welche für eine positive Ladung auf der Oberfläche 
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als elektrochemische Doppelschicht bezeichnet. Sobald die Redoxreaktion im 
Gleichgewicht ist, nimmt die Elektrode ihr Gleichgewichtspotential ein.19,20 
Durch das Anlegen einer äußeren Spannung ausreichender Größe kann 
dieses Gleichgewicht zu einer Seite verschoben werden. Durch das Anlegen der 
Spannung kann ein Ladungsdurchtritt an der Phasengrenze der Elektrode er-
zwungen werden. Dieser Ladungsdurchtritt stellt die elektrochemische Reaktion 
dar. Um für einen geschlossenen Stromkreislauf zu sorgen, findet an der Gegen-
elektrode der Ladungsdurchtritt in umgekehrter Richtung statt. Die Elektroden 
sind dabei, je nach Richtung des Ladungsdurchtritts, entweder als Anode (Elekt-
ronenakzeptor) oder Kathode (Elektronendonator) definiert (vgl. Abbildung 
2-2). 
 
Abbildung 2-2: Darstellung eines Stromkreislaufs einer elektrochemischen Zelle. 
Die Differenz zwischen der thermodynamischen Gleichgewichtsspannung 
und der für einen Ladungsdurchtritt nötigen Spannung wird Überspannung ge-
nannt. Überspannungen sind aus mehreren Komponenten aufgebaut. Neben 
Überspannungen aufgrund von Aktivierungsenergien der elektrochemischen Re-
aktion, die unter anderem stoffspezifisch sind, ist auch der Widerstand der elekt-
rochemischen Zelle ein entscheidender Faktor. 
2-Elektroden- und 3-Elektrodenanordnung 
Da eine Potentialdifferenz immer nur zwischen zwei Elektroden gemessen 
werden kann, wird in elektrochemischen Systemen oft eine zusätzliche Referen-
zelektrode (auch Bezugselektrode genannt) verwendet. Das Potential E wird da-
Stromquelle
Anode Kathode










  Theorie 
11 | S e i t e  
 
bei auf die Referenzelektrode bezogen, welche selbst ein nahezu konstantes Po-
tential einstellt. Die Referenzelektrode funktioniert stromlos und befindet sich 
im elektrochemischen Gleichgewicht, weswegen ihr Elektrodenpotential konstant 
bleibt. Ein Beispiel für eine Referenzelektrode, welche in dieser Arbeit verwendet 
wird, stellt die Silber/Silberchlorid Elektrode in einer gesättigten Kaliumchlo-
ridlösung dar (Ag/AgCl sat. KCl). Bei Verwendung einer Referenzelektrode als 
zusätzliche dritte Elektrode wird von einer Drei-Elektroden-Anordnung gespro-
chen (vgl. Abbildung 2-3).21 
 
Abbildung 2-3: Schematische Darstellung einer Drei-Elektroden-Anordnung. EWe Arbeits-
elektrodenpotential, ECe Gegenelektrodenpotential, ECell Zellspannung.  
Durch die Verwendung der Referenzelektrode kann das Elektrodenpoten-
tial der einzelnen Elektroden, bezogen zur Referenzelektrode, gemessen werden. 
Dadurch ist es möglich, ein bestimmtes Potential für eine Elektrode vorzugeben, 
welche dann Arbeitselektrode (Working electrode, We) genannt wird. Der aus 
dem angelegten Arbeitselektrodenpotential resultierende Strom bestimmt das 
Elektrodenpotential der Gegenelektrode (Counter electrode, Ce) und damit die 
Potentialdifferenz über die gesamte Zelle (Zellspannung). 
Elektrolyte 
Aufgabe der Elektrolyte ist es, die elektrischen Leiter durch bewegliche 
Ionen miteinander zu verbinden. Der Elektrolyt (auch Leitsalz genannt) ist eine 
Säure, Base oder ein Salz, welcher in bewegliche Ionen dissoziiert ist.20 Dies kann 
sowohl im festen als auch im flüssigen Aggregatszustand der Fall sein sowie in 
einem Lösungsmittel oder als Reinsubstanz. Für wässrige Systeme werden größ-
tenteils starke Säuren und Basen sowie Puffersysteme (Carbonat- und Phos-
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Eine wichtige Voraussetzung der Elektrolyte besteht darin, den Edukten 
und Produkten gegenüber chemisch sowie elektrochemisch inert zu sein. Ebenso 
sollte keine Reaktion der Elektrolyte an den Elektroden innerhalb der verwen-
deten Reaktionspotentiale stattfinden. 
Stoffliche Eigenschaften der Elektrolyte sind ebenfalls zu beachten. Der 
verwendete Elektrolyt hat evtl. einen Einfluss auf den pH-Wert der Lösung so-
wie auf die Viskosität und damit der Beweglichkeit der Reaktanden. Je nach 
Molekül und Lösungsmittel bilden sich für verschiedene Elektrolyte unterschied-
liche Solvathüllen aus. Somit wird die Überspannung der elektrochemischen Re-
aktion unter anderem von der Wahl des Elektrolyten beeinflusst. 
Ionenaustauschermembran 
Aufgrund der Tatsache, dass eine elektrochemische Reaktion immer eine 
Gegenreaktion aufweist, besteht ein Interesse daran, diese Reaktionen räumlich 
voneinander zu trennen. Somit ist die Aufgabe der Ionenaustauschermembran 
die räumliche Trennung der Anoden- und Kathodenreaktionskammer. Die Io-
nenaustauschermembran ist dabei ionenleitend (ein fester Elektrolyt), damit die 
elektrochemische Reaktion nicht zum Erliegen kommt. 
Ionenaustauschermembranen müssen ebenfalls inert gegenüber den Sub-
stanzen in der Reaktionslösung sein. Aufgrund der schlechteren Ionenleitfähig-
keit der Ionenaustauschermembran gegenüber einer mit Elektrolyten angerei-
cherten wässrigen Lösung sorgt die Ionenaustauschermembran für einen erhöh-
ten Systemwiderstand. 
  
  Theorie 
13 | S e i t e  
 
2.2 Anodische und kathodische Reaktionen 
Im folgenden Kapitel soll ein Überblick über mögliche elektrochemische 
Reaktionen geschaffen werden. Dabei werden die Reaktionen in elektrochemi-
sche Reduktionen (Kathode) und Oxidationen (Anode) unterteilt. 
2.2.1 Wasserelektrolyse 
Die Elektrolyse von Wasser ist bereits seit dem Ende des 18. Jahrhunderts 
bekannt und einer der ältesten elektrochemischen Reaktionen.23 Durch das An-




→        𝐻2 +½ 𝑂2 (2-2) 
Dabei laufen an der Kathode und Anode folgende Einzelreaktionen ab: 
 6 𝐻2𝑂 
𝑂𝑥𝑖𝑑𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛
→       𝑂2 + 4 𝐻3𝑂
+ + 4 𝑒− (2-3) 
 4 𝐻2𝑂 + 4 𝑒
−
𝑅𝑒𝑑𝑢𝑘𝑡𝑖𝑜𝑛
→       2 𝐻2 + 4 𝑂𝐻
− (2-4) 
Bei elektroorganischen Synthesen in wässrigen Lösungen ist die Wasser-
elektrolyse eine kaum vermeidbare Nebenreaktion. Ein vollständiges Unterdrü-
cken der Wasserzersetzung ist dagegen unvorteilhaft, da die auftretenden Über-
gangszustände für weitere elektrochemische Reaktionen ausgenutzt werden kön-
nen. Entscheidend sind hierbei die Volmer-Reaktion und die Tafel-Reaktion.24 
Nach der Adsorption von H3O+ an der Elektrodenoberfläche (M = Metall) 
kommt es dabei zu folgenden Reaktionen: 
Volmer-Reaktion 𝑀+𝐻3𝑂
+ + 𝑒− → 𝑀𝐻𝑎𝑑 +𝐻2𝑂 (2-5) 
Tafel-Reaktion  𝑀𝐻𝑎𝑑 →  𝑀 +½ 𝐻2 (2-6) 
Die Volmer-Reaktion beschreibt dabei die Adsorption und Reduktion an 
der Elektrodenoberfläche, wodurch atomarer Wasserstoff vorliegt (MHad). Dieser 
atomare Wasserstoff kann anschließend nach der Tafelreaktion reagieren und 
dabei als molekularer Wasserstoff desorbieren. Entscheidend für die elektroor-
ganische Hydrierung ist die Volmer-Reaktion, bei der adsorbierter Wasserstoff 
mit einer ebenfalls adsorbierten organischen Spezies (Rorg) reagiert (Gleichung 
2-7).25,26 
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 2 𝑀𝐻𝑎𝑑 + 𝑅𝑂𝑟𝑔 → 2 𝑀 + 𝑅𝑂𝑟𝑔𝐻2 (2-7) 
2.2.2 Elektrochemische Hydrierung (ECH) 
Die ECH stellt die einfachste Form der elektrochemischen Reduktion, mit 
einer Zwei-Elektronenübertragung, dar. Dabei wird das Edukt zunächst an der 
Elektrode adsorbiert und eine Ein-Elektronenübertragung findet statt. Der zur 
Hydrierung verwendete Wasserstoff wird dem Lösungsmittel entnommen und 
adsorbiert ebenfalls an der Elektrode mittels Ein-Elektronenübertragung. Beide 
adsorbierten Spezies reagieren darauffolgend unter Desorption von der Elektrode 
miteinander. Auf diese Weise können Aldehyde und Ketone zu Alkoholen oder 
C-C Doppelbindungen hydriert werden (Abbildung 2-4).27–31 
 
Abbildung 2-4: Beispiele der ECH an verschiedenen funktionellen Gruppen. 
Einen Sonderfall stellt die Reaktion zweier Aldehyde dar, bei der unter 
günstigen Reaktionsbedingungen über die Hydroxyradikale eine C-C-Kupplung 
abläuft, die sogenannte Pinacol-Kupplung (Abbildung 2-5).32–34  
 
Abbildung 2-5: Reaktionsschema der Pinakol-Kupplung am Beispiel zweier Aldehyde. 
Die Pinacol-Kupplung läuft im ersten Schritt wie die ECH unter Bildung 
eines Carbanions ab. Im Gegensatz zur ECH reagieren dabei unter Bildung einer 
C-C Bindung zwei Carbanionen miteinander. Der Ladungsausgleich erfolgt über 
Protonen aus dem Lösungsmittel. 
Da Aldehyde und Ketone elektrochemisch reaktionsfreudige Gruppen sind, 
erfolgt die ECH bei bereits geringen Potentialen. Aus der Literatur ist bekannt, 
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dass Elektroden mit geringen Überspannungen für die Wasserstoffevolution dazu 
tendieren, die ECH auszuführen. Elektroden mit höheren Überspannungen für 
die Wasserzersetzung führen eher die elektrochemische Desoxygenierung aus.35,36 
2.2.3 Elektrochemische Desoxygenierung 
Eine Reduktion unter Abspaltung von Sauerstoff ist ebenfalls elektroche-
misch möglich. Diese Art der Reaktion wird dementsprechend Desoxygenierung 
oder wie die analoge organische Reaktion Clemmensen-Reduktion genannt.31 In 
Abbildung 2-6 ist die allgemeine Reaktion der Desoxygenierung dargestellt. 
 
Abbildung 2-6: Elektrochemische Desoxygenierung von Aldehyden und Ketonen. 
Die Desoxygenierung benötigt in der Regel einen höheren Energieaufwand 
bzw. eine aktivierte funktionelle Gruppe. 
Im Gegensatz zu Aldehyden und Ketonen ist die Reduktion von einfachen 
Alkoholen schwer und energieintensiv. So können einfache Alkohole nur unter 
erhöhter Temperatur reduziert werden oder durch vorrangegangene Halogenie-
rung.37,38 Eine weitere Möglichkeit stellt die Oxidation zum Keton oder Aldehyd 
dar, mit welchem daraufhin die Desoxygenierung möglich ist.39 Ketone und Al-
dehyde sind generell aktiver als die Hydroxidgruppe von Alkoholen und können 
in einer Vier-Elektronenübertragung vollständig reduziert werden.40 Auch wenn 
es sich bei dieser mechanistisch nicht vollständig aufgeklärten Reaktion wahr-
scheinlich um vier einzelne Ein-Elektronenübertragungen handelt, muss die Re-
aktion in einem Schritt erfolgen. Bildet sich von der Elektrode desorbierter Al-
kohol durch die ECH, ist eine Desoxygenierung aufgrund der hohen Aktivie-
rungsenergie nicht ohne weiteres möglich. 
Die direkte Desoxygenierung von Alkoholen ist durch benachbarte akti-
vierende Gruppen möglich. Benachbarte aromatische Systeme oder eine Keto-
gruppe in α-Stellung können für eine solche Aktivierung sorgen.34,36 In Abbildung 
2-7 sind Beispiele für die Aktivierung dargestellt. 
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Abbildung 2-7: Desoxygenierung von aktivierten Sauerstoffgruppen wie α-Hydroxyketo-
nen und Arylverbindungen. 
Im Falle der Aktivierung durch eine benachbarte Ketogruppe weisen so-
wohl die Ketogruppe als auch die Hydroxidgruppe ein verändertes Reaktions-
verhalten auf. So kann die ECH immer noch zur Reduktion der Ketogruppe 
führen, jedoch findet die Desoxygenierung immer zuerst an der Hydroxygruppe 
anstatt an der Ketogruppe statt. 
Die Aktivierung durch ein aromatisches System verläuft einfacher. Sobald 
ein aromatisches System in α-Stellung vorhanden ist, kann die Alkoholgruppe 
direkt reduziert werden.34 
Säuregruppen sind elektrochemisch nicht direkt reduzierbar. Hier ist die 
einzige Alternative der Umweg über eine Halogenierung. Eine Aktivierung durch 
funktionelle Gruppen funktioniert, im Gegensatz zu den Alkoholen, nicht. Der 
Grund für die elektrochemische Inaktivität liegt in der Möglichkeit der Dissozi-
ation eines Protons. Das dadurch negativ geladene Molekül bewegt sich im 
elektrischen Feld zur Anode. Außerdem ist das Carbonyl-Ion durch mesomere 
Grenzstrukturen stabilisiert (vgl. Abbildung 2-8). 
 
Abbildung 2-8: Deprotonierung einer Carboxylgruppe mit mesomerem Gleichgewicht. 
2.2.4 Elektrochemische Oxidation 
Wie auch elektrochemische Reduktionen können elektrochemische Oxida-
tionen vielfältig sein. Ausgangspunkt stellt immer eine oxidierbare funktionelle 
Gruppe dar. Alkohole sind nicht nur Reduktionen gegenüber stabil, sondern 
dessen Oxidation ist ebenfalls schwer ausführbar. Im Gegensatz zu Reduktions-
reaktionen lassen sich Alkohole jedoch durch erhöhte Potentiale direkt zur Oxi-
dation forcieren. Die Oxidation eines endständigen Alkohols führt zunächst zur 
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Aldehydgruppe. Aldehydgruppen sind im Gegensatz zu Alkoholgruppen, wie 
auch bei Reduktionen, deutlich aktiver. Aus diesem Grund ist es kaum möglich, 
die Aldehydgruppe vor einer erneuten Oxidation zur Carbonsäure zu schützen 
(vgl. Abbildung 2-9). 
 
Abbildung 2-9: Elektrochemische Oxidationen von primären und sekundären Alkoholen. 
Sekundäre Alkohole können zu Ketonen oxidiert werden. Ketone unter-
scheiden sich von Aldehyden in einer erhöhten elektrochemischen Stabilität, die 
durch nicht vorhandene Wasserstoffatome am Kohlenstoffatom zustande 
kommt. Daraus ergibt sich, dass eine Oxidation des Ketokohlenstoffatoms aus-
schließlich durch einen Bindungsbruch zustande kommen kann, welcher jedoch 
deutlich höhere Potentiale benötigt als die Oxidation des Alkohols. Insgesamt 
können die in Abbildung 2-9 dargestellten Reaktionen für die direkte elektroche-
mische Oxidation von einfachen Alkoholen beschrieben werden. 
Befinden sich innerhalb eines mehrwertigen Alkohols zwei der Hydroxy-
gruppen in α-Stellung zueinander, kann bereits bei kleinen Potentialen (1 V) ein 
C-C Bindungsbruch zwischen den beiden Alkoholen beobachtet werden (vgl. 
Abbildung 2-10). 
 
Abbildung 2-10: Bindungsbruch von benachbarten Alkoholgruppen durch Oxidation. 
Im Grunde genommen handelt es sich bei dieser Reaktion um die Rückre-
aktion der in Kapitel 2.2.2 beschriebenen Pinacol-Kupplung (vgl. Abbildung 
2-5), wobei eines der Endprodukte immer zur Carbonsäure oxidiert wird. 
2.2.5 Kolbe-Elektrolyse 
Die Kolbe-Elektrolyse, entdeckt von Hermann Kolbe in 1848, ist die älteste 
bekannte elektroorganische Umsetzung.41 Trotz des hohen Bekanntheitsgrades 
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ist die Kolbe-Elektrolyse aktuell weiterhin Forschungsbestandteil.22,42–44 Der all-
gemeine Ablauf der Kolbe-Elektrolyse ist in Abbildung 2-11 dargestellt.  
 
Abbildung 2-11: Reaktionsverlauf der Kolbe-Elektrolyse über den Radikalzustand. 
Prinzipiell handelt es sich bei der Kolbe-Elektrolyse um eine oxidative Ab-
spaltung einer deprotonierten Carbonsäuregruppe, welche zu CO2 oxidiert wird 
und dabei ein Alkylradikal zurücklässt. Die zu CO2 oxidierte Säuregruppe gast 
aus dem Reaktor und senkt durch die Reduzierung der C-Kettenlänge die Atom-
ökonomie. Das entstandene Alkylradikal hat drei verschiedene Reaktionsmög-
lichkeiten. 
Kupplung 
Im ersten Fall, der in dem Sinne auch als das klassische Kolbe-Produkt 
gesehen wird, reagieren die zurückbleibenden Radikale intermolekular in einer 
Kupplungsreaktion. So lassen sich aus zwei Säuremolekülen Alkane herstellen. 
Als Beispiel kann die Kolbe-Kupplung von Valeriansäure zu Oktan genannt wer-
den (vgl. Abbildung 2-12). 
 
Abbildung 2-12: Kolbe-Kupplung von Valeriansäure zu Oktan. 
Außerdem können unterschiedliche Carbonsäuren verwendet werden, um 
sogenannte Kreuz-Kupplungs-Produkte zu erhalten.45 Dabei folgt das Reakti-
onsverhalten der Stöchiometrie: Bei Verwendung zweier Säuren A und B mit 
gleichen stöchiometrischen Verhältnissen werden die Kupplungsprodukte AA 
und BB zu gleichen Teilen (25 %) hergestellt und AB als Hauptprodukt (50 %) 
erhalten (vgl. Abbildung 2-13). 
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Abbildung 2-13: Allgemeine Reaktionsgleichung der Kreuz-Kolbe-Kupplung. 
Bei Verwendung von Molekülen mit zwei oder mehr Carbonsäuregruppen 
kann es zur Mehrfachkupplung kommen, da das Produkt der Kolbe-Kupplung 
eine Dicarbonsäure darstellt (vgl. Abbildung 2-14). 
 
Abbildung 2-14: Polymerisation durch Kolbe-Elektrolyse. 
Diese Reaktion stellt eine Möglichkeit der elektrochemischen Polymerisa-
tion dar. Das Produkt der Polymerisation variiert leicht, je nach verwendetem 
Lösungsmittel, aufgrund der möglichen Kolbe-Nebenreaktionen.46,47 
Disproportionierung 
Im zweiten Fall reagieren die Radikale mittels einer Disproportionierungs-
reaktion miteinander. Hierbei wird ein Elektron abgegeben und es wird aus zwei 
Radikalen ein Alkan und ein Alken erhalten (vgl. Abbildung 2-15).48 
 
Abbildung 2-15: Verlauf der Kolbe-Elektrolyse mit anschließender Disproportionierung. 
Non-Kolbe-Reaktion 
Im dritten Fall reagiert das Radikal mit dem Lösungsmittel. In wässrigen 
Lösemitteln ist diese Reaktion höchst unerwünscht, da sich in der Regel Alko-
hole bilden, die bei den hohen Oxidationpotentialen wieder zur Säure oxidiert 
werden. Dies hat eine Zersetzung des Moleküls zu CO2 zur Folge. 
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Abbildung 2-16: Der Reaktionsverlauf der Non-Kolbe Reaktion in wässrigen Medien mit anschlie-
ßender Totaloxidation. 
2.2.6 Direkte und Indirekte elektrochemische Reaktionen 
Neben der direkten elektrochemischen Umsetzung von Molekülen, die eine 
Adsorption der Spezies an die Elektrode für eine Elektronenübertragung erfor-
dert, gibt es noch die Möglichkeit einer indirekten elektrochemischen Umset-
zung. Von einer indirekten elektrochemischen Reaktion wird gesprochen, sobald 
ein elektrochemisches Zwischenprodukt (Mediator) dazu genutzt wird die Oxi-
dation oder Reduktion des Eduktes chemisch vorzunehmen und dabei selbst eine 
Redoxreaktion vollzieht (vgl. Abbildung 2-17).49 
 
Abbildung 2-17: Schematischer Vergleich einer direkten und indirekten elektrochemischen Reak-
tion. 
Eine indirekte elektrochemische Reaktion hat Vor- und Nachteile. Wird 
ein homogener Mediator verwendet, muss dieser aufwendig vom Produkt abge-
trennt werden (bspw. 2,2,6,6-Tetramethylpiperidinyloxyl (TEMPO)). Allerdings 
gibt es Mediatoren, welche auf der Elektrodenoberfläche fixiert werden können, 
wodurch es zu einer indirekten heterogenen Katalyse kommt (bspw. Nickeloxid-
hydroxid).50–52 
Mediatoren sorgen zwar für komplexere Reaktionssysteme, doch können 
sie als Katalysator zwischen Elektrode und organischer Spezies zu einer Senkung 
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ergibt sich ein größerer Spielraum an Katalysatoren, wodurch auf einzelne Re-
aktionen zugeschnittene Katalysatoren eingesetzt werden können. 
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2.3 Reaktionsbewertung 
Um das Ergebnis einer Reaktion evaluieren zu können, werden die analy-
tischen Ergebnisse der Reaktion dazu verwendet, weitere Reaktionsgrößen zu 
bestimmen. Zu den konventionellen Größen wie Umsatz, Selektivität, Ausbeute 
und Reaktionsrate, die durch die Stoffmengen der Reaktionslösung bestimmt 
werden, kommen noch elektrochemische Größen wie die coulomb‘sche Effizienz 
und die Energieeffizienz. 
2.3.1 Umsatz 
Der Umsatz X einer Reaktion gibt die prozentuale Menge an reagiertem 
Edukt an und wird mit folgender Formel berechnet. 
 𝑋 [%] =
𝑛𝐸0−𝑛𝐸
𝑛𝐸0
∙ 100 (2-8) 
Dabei ist zu beachten, dass der Umsatz nur anhand der Eduktstoffmenge 
vor (nE0) und nach der Reaktion (nE) berechnet wird. Verluste im System kön-
nen dadurch schnell zu einem Scheinumsatz führen. Durch die mögliche Entste-
hung von Gasen ist es nicht unüblich, dass selbst Edukte mit hohen Siedepunk-
ten ausgetrieben werden und so höhere Umsätze vorgetäuscht werden. Daher ist 
eine Bewertung des Umsatzes immer in Kombination mit den Werten der Se-
lektivität und der Wiederfindungsrate zu betrachten. 
2.3.2 Selektivität 
Die Selektivität S beschreibt den prozentualen Anteil an entstandenen 
Produkten nP im Verhältnis zum Umsatz des Edukts ∆nE. Die Selektivität wird 
wie folgt berechnet: 
 𝑆 [%] =
𝑛𝑃
∆𝑛𝐸
∙ 100 (2-9) 
Bei der Berechnung der Selektivität kann es zu einem Sonderfall kommen, 
bei dem die Summe der Selektivitäten aller detektierten Produkte nicht 100 % 
ergibt. Das Aufaddieren der Selektivitäten führt zu einem Wert der als „theore-
tische Wiederfindungsrate bei vollem Umsatz“ bezeichnet werden kann. Dieser 
Wert ist relevant für eine Bewertung des Systems im Hinblick auf einen konti-
nuierlichen Langzeitbetrieb. 
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Für eine Evaluation der Produktverteilung ist diese Berechnungsweise al-
lerdings ungünstig. Eine normierte Darstellung der Selektivitäten gibt einen ein-
deutigeren Überblick und kann wie folgt berechnet werden: 
 𝑆𝑛𝑜𝑟𝑚 [%] =
𝑛𝑃
∑𝑛𝑃
∙ 100 (2-10) 
In diesem Fall addieren sich die Selektivitäten wie erwartet zu 100 % und 
geben eine Produktverteilung über alle detektierten Substanzen an. In der Regel 
führt diese Betrachtung aber zu irreführenden Ergebnissen mit deutlich besseren 
Selektivitäten als zu erwarten wäre. 
2.3.3 Wiederfindungsrate 
Um den Umsatz besser bewerten zu können, sollte eine Betrachtung der 
Wiederfindungsrate WFR unbedingt mit durchgeführt werden. Die WFR ver-
gleicht hierbei die eingesetzte Stoffmenge mit der nach der Reaktion erhaltenen 
detektierbaren Stoffmenge. 




In erster Linie dient die WFR als Fehlerindiz. Eine geringe Wiederfin-
dungsrate kann verschiedene Ursachen haben. Eine Ursache sind Nebenreaktio-
nen, deren Produkte nicht identifizierbar sind, was z.B. durch einen Wechsel des 
Aggregatszustands erfolgen kann (Ausgasen der Produkte oder Niederschlag, der 
bei der Probennahme filtriert wird). Reaktionen mit geringen Umsätzen haben 
wegen der Berechnungsmethode immer eine hohe WFR, da CE0 ≈ CE gilt. In 
Fällen geringer Umsätze ist es daher sinnvoll, die „theoretische WFR bei vollem 
Umsatz“ zu betrachten, um die Reaktion besser beurteilen zu können. Eine 
schlechte WFR kann bei gleichzeitig hohen Umsätzen auch ein Zeichen für ein 
Ausgasen/Verdunsten des Eduktes sein. 
2.3.4 Reaktionsrate 
Die Reaktionsrate r einer elektrochemischen Reaktion wird wie folgt be-
rechnet: 







Die Anzahl umgesetzter Teilchen verhält sich proportional zur Ladung Q. 
Die Ladung lässt sich wie folgt beschreiben. 
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 𝑄 = 𝐼 ∙ 𝑡 (2-13) 
 𝑄 = 𝐴𝐸 ∙ 𝑖 ∙ 𝑡 (2-14) 
Somit ist die Reaktionsgeschwindigkeit proportional zur Stromdichte i und 
Fläche der Elektrode AE. Während eine Erhöhung der Stromdichte nicht ohne 
weiteres realisierbar ist und mit starken Einflüssen auf die Reaktion einher geht, 
ist die Elektrodenfläche ein ideal skalierbarer Faktor, sofern die Fläche nur über 
die Dimensionen der Elektrode vergrößert wird und nicht über Oberflächenmo-
difikationen oder Form. 
Die Proportionalität von Stromdichte und Reaktionsrate ist allerdings nur 
in Bezug auf die Summe an elektrochemischen Reaktionen auf der Elektroden-
oberfläche gegeben bzw. bei Systemen mit nur einer elektrochemischen Reaktion. 
In wässrigen Systemen ist dies selten der Fall, da die Wasserzersetzung als Ne-
benreaktion quasi nicht verhinderbar ist, sofern der Wasserstoff für die Hydrie-
rung bzw. der Sauerstoff für die Oxidation dem Lösungsmittel entnommen wer-
den soll. Der Stofftransport der organischen Komponenten zur Elektrode, sowie 
die Adsorption und Desorption dieser Komponenten stellen oft limitierende Fak-
toren dar. 
Der Stofftransport zur Elektrode wird durch die Konvektion im Reaktor, 
der Migration im elektrischen Feld und die Diffusion bestimmt. Die Konvektion 
beschreibt den Stofftransport durch ein strömendes Fluid. Durch Erhöhung der 
Strömungsgeschwindigkeit oder der Rührgeschwindigkeit kann Einfluss auf die 
Konvektion genommen werden. Die gerichtete Bewegung von geladenen Teil-
chen im elektrischen Feld wird Migration genannt. Sie ist von der Stärke des 
elektrischen Feldes abhängig. Die Diffusion ist ein ungerichteter Stofftransport 
basierend auf der brownschen Molekularbewegung. Sie ist vom Diffusionskoeffi-
zienten, der Eduktkonzentration und der Temperatur abhängig. 
Adsorption und Desorption der organischen Substanzen können neben 
dem Stofftransport auch eine entscheidende Rolle für die Reaktionsrate spielen. 
Da der Prozess der Adsorption für die Reaktion notwendig ist, führt ein Mangel 
an adsorbierten Eduktspezies zu einer Verschiebung zu Nebenreaktionen, welche 
in den meisten Fällen die Lösungsmittelzersetzung darstellt. Auf der anderen 
Seite muss der Desorptionsprozess auch zeitnah erfolgen, da ansonsten die Elek-
trodenoberfläche mit Produkten blockiert wird und die Reaktion im schlimmsten 
Fall zum Erliegen kommt. 
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Da sich die Selektivität einer Reaktion stark durch das eingestellte Elek-
trodenpotential verändern kann und sich die Reaktionsrate proportional zur Se-
lektivität und coulomb‘schen Effizienz verhält, ist es sinnvoll, diese Werte bei 
der Wahl des Elektrodenpotentials priorisiert zu betrachten. 
2.3.5 Coulomb‘sche Effizienz 
Die coulomb‘sche Effizienz CE, auch faraday‘sche Effizienz oder fara-
day‘scher Wirkungsgrad genannt, beschreibt den prozentualen Anteil der Elek-
tronen, die für die gewünschte Reaktion aufgebracht worden sind. Sie stellt da-
mit einen entscheidenden Faktor zum Gesamtwirkungsgrad der Reaktion dar. 
Für die Berechnung der CE wird die theoretisch umsetzbare Stoffmenge 
ntheo mit der real Produzierten nreal ins Verhältnis gesetzt. 
 𝐶𝐸 [%] =
𝑛𝑟𝑒𝑎𝑙
𝑛𝑡ℎ𝑒𝑜
∙ 100 (2-15) 
Die reale Stoffmenge wird mittels Reaktorvolumen und Stoffkonzentration 
ermittelt. Quantitative Messverfahren wie die HPLC oder GC/MS werden dabei 
zur Konzentrationsbestimmung verwendet. Die theoretische Stoffmenge ergibt 
sich aus der in das System geflossenen Ladung Q, der Anzahl an der Reaktion 
beteiligter Elektronen z und der Faraday Konstante F. Die in das System gege-





Da bei elektrochemischen Synthesen der nicht faraday’sche Strom unbe-
deutende Größenordnungen einnimmt und jeder Stromfluss mit einem Elektro-
nendurchtritt assoziiert werden kann, können Reaktionen wie die Wasserzerset-
zung bei geeigneten Bedingungen quantifiziert werden. 
2.3.6 Energieeffizienz 
Die Energieeffizienz, auch Wirkungsgrad ɳ genannt, setzt die aufgewandte 





Die im Reaktor gespeicherte Energiemenge wird über die Brennwerte der 
Stoffe ∆Hcombustion und ihrer Stoffmenge n bestimmt. Die Differenz aus dem 
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Brennwert vor und nach der Reaktion ergibt die effektiv im System gespeicherte 
Energie. 
 ∆𝐻𝑅𝑒𝑎𝑘𝑡𝑜𝑟 = (∑∆𝐻𝑐𝑜𝑚𝑏𝑢𝑠𝑡𝑖𝑜𝑛 ∙ 𝑛𝑃 + ∆𝐻𝑐𝑜𝑚𝑏𝑢𝑠𝑡𝑖𝑜𝑛 ∙ 𝑛𝐸) − (∆𝐻𝑐𝑜𝑚𝑏𝑢𝑠𝑡𝑖𝑜𝑛 ∙ 𝑛𝐸0) (3-19) 
Die in das System investierte Energie ergibt sich aus der Leistung über die 
Zeit. 
 𝐻 = 𝑈𝑍𝑒𝑙𝑙𝑒 ∙ 𝐼 ∙ 𝑡 (2-18) 
Zusammengefasst ergibt sich aus beiden Gleichungen folgende finale Glei-





Die Energieeffizienz ist vor allem bei Reaktionen, die Energiespeicherung 
als Kernziel haben, von hoher Priorität, da neben den Eduktkosten die Wand-
lungskosten den Energiepreis stark erhöhen können. Reaktionen, deren Haupt-
ziel die Herstellung von Feinchemikalien darstellt, sind nicht so stark von 
schlechten Effizienzwerten betroffen, da die Energieleistung in Form von Strom 
nur einen kleinen Kostenpunkt darstellt, im Gegensatz zum Gewinn, der durch 
die Produktveredlung erzielt wird. 
Insgesamt machen Betrachtungen des Wirkungsgrads erst Sinn, sobald 
Reaktionsfaktoren wie die Selektivität oder die CE optimiert wurden. Folgende 
Schreibweise verdeutlicht die Aussage: 
 𝜂𝑁𝑒𝑡𝑡𝑜 = 𝐶𝐸 ∗ 𝑆 ∗ 𝑅𝐸 (2-20) 
RE stellt in dieser Formel die Reaktionseffizienz dar und ist ein Maß dafür, 
wie viel höher die Zellspannung ist im Vergleich zum Idealfall. Da alle Faktoren 
Zahlenwerte zwischen 0 und 1 einnehmen und gleichgewichtet sind, macht die 
Optimierung der Zelle erst Sinn, sobald die anderen Faktoren ausgereizt sind. 
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2.4 Elektrochemische Reaktoren 
Elektrochemische Reaktionen werden in elektrochemischen Zellen durch-
geführt, die aus zwei Elektroden und einem Elektrolyten bestehen. Je nachdem, 
ob dieser Zelle für eine Reaktion elektrische Energie zugeführt werden muss oder 
sie diese bei der Reaktion erzeugt, handelt es sich entweder um eine galvanische 
Zelle (Stromgewinnung) oder um eine Elektrolysezelle (Stromverbraucher). In 
Abbildung 2-18 ist der Aufbau einer elektrochemischen Zelle dargestellt. 
 
Abbildung 2-18: Aufbau einer elektrochemischen Zelle. 
Die Elektroden und der Elektrolyt können aus beliebigen elektrisch leiten-
den Materialien sein. Die Elektroden müssen physisch voneinander getrennt sein 
und sind nur durch den Elektrolyten miteinander verbunden, um einen Kurz-
schluss zu vermeiden. 
Eine elektrochemische Reaktion stellt in der Nettoformel immer eine Re-
doxreaktion dar, bei der Reduktions- und Oxidationsreaktion getrennt vonei-
nander an der jeweiligen Elektrode ablaufen. Um einen Stromkreislauf herzustel-
len, muss also eine Elektrode Elektronen in den Elektrolyten abgeben (Kathode 
→ Reduktion) und eine Elektrode Elektronen aufnehmen (Anode → Oxidation). 
Während die Ladung durch den Elektrolyt zur jeweils anderen Elektrode trans-
portiert wird, erfolgt der Ladungsausgleich in Form von Elektronen über den 
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Elektrochemische Reaktoren spiegeln in vielen Eigenschaften konventio-
nelle Reaktoren wider. Durch die Notwendigkeit der Elektrodenkontaktierung 
ergeben sich jedoch spezielle Merkmale, die es zu beachten gilt. Der Reaktor 
selbst muss isoliert vom Katalysator (der Elektrode) sein oder aus einem 
elektrisch nicht leitenden Material bestehen. 
2.4.1 Geteilte und ungeteilte Zellen 
Die in Kapitel 2.4 eingeführte elektrische Zelle beschreibt den simpelsten 
Fall einer elektrochemischen Zelle. Diese Zellen werden als ungeteilte Zellen be-
schrieben, da sich beide Elektroden im selben Elektrolytraum befinden. Bedingt 
durch die Natur der Zelle, in der zu jedem Zeitpunkt eine Oxidations- und Re-
duktionsreaktion erfolgen muss, ist es oftmals von Vorteil, beide Reaktionen in 
stofflich getrennten Kammern durchzuführen, um mögliche Rückreaktionen zu 
vermeiden. Um die elektrische Leitfähigkeit zwischen den beiden Reaktionsräu-
men zu gewährleisten, können dabei unterschiedliche Methoden verwendet wer-
den (siehe Abbildung 2-19). 
 
Abbildung 2-19: Beispiele einer geteilten Zelle. A) Reaktor geteilt durch eine Ionenleitende 
Membran. B) Zwei Reaktoren, die durch eine ionenleitende Salzbrücke miteinander verbunden 
werden. 
Mitte des 19. Jahrhunderts wurden die Elektrodenräume durch poröse 
Strukturen voneinander getrennt, die eine elektrolytische Leitfähigkeit ermögli-
chen ohne größere Moleküle durchzulassen. Diese werden auch als Salzleiter be-
zeichnet und können so zwei Reaktionsräume miteinander verbinden. Die mo-
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branen, die in verschiedenen Formen hergestellt werden können und so besser 
den industriellen Bedürfnissen zugeschnitten werden.20 
Das Einführen einer Membran in einen elektrochemischen Reaktor bringt 
neben dem Vorteil der stofflichen Trennung von Reduktions- und Oxidations-
produkten allerdings auch Nachteile mit sich. So stellt die Membran zuerst ein 
verkomplizierendes Element im Reaktor dar und erhöht zusätzlich die Kosten 
der Zelle. Im besten Fall ist die Membran speziell für ihren Einsatz in einem 
bestimmten Reaktortyp konzipiert, da das Material den Bedingungen in der 
Zelle standhalten muss und sich inert gegenüber allen anderen Bestandteilen des 
Reaktors verhalten sollte. Im Falle einer ungeteilten Zelle hängt der Zellwider-
stand maßgeblich von der elektrolytischen Leitfähigkeit und dem Elektrodenab-
stand ab. Geteilte Zellen erhalten durch die Membran einen weiteren Wider-
stand im System und senken dadurch den Wirkungsgrad der Zelle. Aus diesem 
Grund werden zwei verschiedene Aufbauten für jeweils geteilte und ungeteilte 
Zellen verwendet, um die Nachteile der Zelle möglichst zu minimieren. Diese 
„idealen“ Aufbauten sind in Abbildung 2-20 schematisch dargestellt. 
 
Abbildung 2-20: Schematische Darstellung eines zero-gap Aufbaus und eines membranlosen Auf-
baus. 
Da neben der Elektrolytleitfähigkeit der Elektrodenabstand maßgeblich 
für den Systemwiderstand verantwortlich ist, wird versucht, die Elektroden mög-
lichst nah beieinander zu platzieren, ohne dass sie direkten Kontakt haben. In 
einer geteilten Zelle ist es aufgrund der trennenden Membran möglich, die Elek-
troden mit einer porösen Struktur direkt auf der Membran zu platzieren, so dass 



































H2 + ½ O2
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Daraus ergibt sich der Name „Zero-gap“. Der Abstand der Elektroden ist nur 
noch durch die Dicke der Ionenaustauschermembran bestimmt und dadurch mi-
nimal. 
Der Zero-gap Aufbau ist zwar der effizienteste, aber auch der anfälligste. 
Die Elektroden sind in der Regel mit der Membran fest verklebt, wodurch sie zu 
einem komplexen Bauteil verschmelzen. Beim Ausfall eines Bauteils muss also 
das gesamte Membran-Elektroden-System erneuert werden. Auch die Kosten für 
den Aufbau sind aufgrund der komplexen Bauweise besonders hoch.53 
Membranlose Reaktoren profitieren hauptsächlich von ihrem einfachen 
Aufbau. Durch das Zusammenbringen der Elektroden auf wenige Millimeter oder 
sogar Mikrometer, kann der Systemwiderstand minimal gehalten werden. Sys-
tembedingt liegt allerdings keine Trennung der Produkte vor, sodass manche 
Reaktionen zu Rückreaktionen neigen, wodurch der Betrieb in ungeteilten Zellen 
diesbezüglich große Nachteile aufweisen würde. 
Insgesamt muss abgewogen werden, ob eine Reaktion mit oder ohne 
Membran betrieben werden kann, da beide Systeme Vor- und Nachteile mit sich 
bringen. 
2.4.2 Kontinuierlicher und diskontinuierlicher Betrieb 
Neben der Frage, ob ein geteilter oder ungeteilter Reaktor verwendet wer-
den soll, muss auch die Betriebsweise des Reaktors geklärt werden. Unterschie-
den wird hierbei zwischen kontinuierlichem und diskontinuierlichem Betrieb. 
Elektrochemische Reaktionen sind zwangsweise heterogen, da die elektro-
chemische Reaktion nur mit den Elektroden ablaufen kann und somit die Reak-
tionsgeschwindigkeit zwangsläufig von der Elektrodenoberfläche abhängig ist. 
Wenn alle Parameter der elektrochemischen Reaktion bekannt sind, kann die 
Reaktionsdauer präzise vorherbestimmt werden und der Reaktor dementspre-
chend konzipiert werden. Da sich in der Regel neben dem Elektrolyt keine wei-
teren Additive in der Reaktionslösung befinden, ist eine schnelle Aufarbeitung 
des Produkts charakteristisch. 
Die Reaktionsgeschwindigkeit ist von der Konzentration des Eduktes ab-
hängig, wodurch es sinnvoll ist, höher konzentrierte Eduktlösung zum Reaktor 
hinzuzugeben. Aus diesem Grund sollte die Eduktkonzentration kontinuierlich 
hoch gehalten werden, anstatt vollständige Umsätze zu erzwingen. Insgesamt 
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sprechen viele Argumente dafür, kontinuierliche elektrochemische Reaktionen zu 
betreiben, anstatt diese chargenweise zu betreiben. 
Eine kontinuierliche Reaktionsführung kann dabei auf verschiedene Wei-
sen erreicht werden. In Abbildung 2-21 sind zwei Möglichkeiten der kontinuier-
lichen Reaktionsführung dargestellt. 
 
 
Abbildung 2-21: Schematische Darstellung kontinuierlich betriebener Reaktoren. Links: Rührre-
aktor mit Zu- und Ablauf. Rechts: Durchflussreaktor. 
Es gibt die einfache Form des Rührkesselreaktors, der durch Hinzufügen 
eines Zu- und Ablaufs von einem Batchreaktor in einen kontinuierlichen Betrieb 
umgerüstet wird. Die andere Möglichkeit stellt der Durchflussreaktor dar, der 
speziell für den kontinuierlichen Betrieb entwickelt worden ist. Da für die Effi-
zienz der Zelle weiterhin alle Punkte aus Kapitel 2.4.1 gelten, sollten die Elek-
troden auch hier entweder im zero-gap design oder mit möglichst kleinem Ab-
stand installiert werden. 
Indirekte elektrochemische Reaktionen sollten nur im Falle eines fixierten 
Mediators im Durchfluss betrieben werden, da ansonsten komplizierte Recyc-
lingkreisläufe in das System mit eingebracht werden müssen, was die Vorteile 
einer elektrochemischen Reaktion wieder schmälern würde. 
Da die Reaktion an der Elektrodenfläche abläuft und definierte Mengen 
Elektronen in das System gegeben werden, sind elektrochemische Reaktionen 
sehr gut einstellbar und damit auch skalierbar. Daraus ergibt sich allerdings 
auch, dass Skaleneffekte, egal ob positiv oder negativ, eher gering ausfallen oder 
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2.4.3 Durchmischung im Reaktor 
Für die Betrachtungen der Durchmischung sollen zwei Reaktortypen be-
trachtet werden: Ein diskontinuierlicher Rührkesselreaktor und ein Strömungs-
rohrreaktor. Alle Reaktortypen werden dabei als ideale Reaktoren behandelt. 
Das bedeutet für Rührkesselreaktoren, dass von räumlich einheitlichen Konzen-
trations- und Temperaturverhältnissen im Reaktor ausgegangen wird. Bei Strö-
mungsrohrreaktoren wird von keiner Vermischung in axialer Strömungsrichtung 
ausgegangen. Daraus ergeben sich die in Abbildung 2-22 dargestellten Konzent-
rationsverläufe. 
 
Abbildung 2-22: Konzentrationsverläufe idealer Reaktoren. C0 Startkonzentration, Ce Endkon-
zentration, o spezifischer Ort im Reaktor. Adaptierte Grafik.54 
Bei dieser Arbeit werden die Reaktionen im Rührkesselreaktor mittels 
Magnetrührern gerührt, wobei die Bildung einer Trombe durch die in die Lösung 
eingetauchten Elektroden verhindert wird. Die Elektroden fungieren neben ihrer 
Hauptaufgabe als Elektronendonator und –akzeptor somit auch als Strömungs-
brecher. Dadurch wird eine gute Durchmischung im Reaktor gewährleistet. Bei 
einem Reaktor im Labormaßstab ist die Strömung jedoch zu keinem Zeitpunkt 
turbulent, sondern laminar. Ob eine Strömung laminar oder turbulent ist, lässt 
sich anhand der Reynoldszahl Re ableiten. 










































34 | S e i t e  
 
In Rührreaktoren gilt eine Strömung mit einer Reynoldszahl von 10000 






Hier gilt eine Strömung als turbulent, sobald die Reynoldszahl über 2300 
liegt.56 
2.4.4 Stofftransport an der Grenzschicht 
Obwohl die Mischung im Reaktor als ideal angesehen wird, müssen die 
Stofftransportprozesse an der Phasengrenze Elektrode/Elektrolyt gesondert be-
trachtet werden. Alle Stofftransporte aus der Reaktionslösung zur Elektroden-
oberfläche hin sind vom allgemeinen Massentransfer abhängig, jedoch wirkt die 
Konvektion an der Phasengrenze nur bedingt. Da die Migration nur auf geladene 
Teilchen wirken kann, ist der Stofftransport an der Phasengrenze maßgeblich 
von der Diffusion abhängig, weshalb der elektrochemische Ladungsdurchtritt 
ebenfalls diffusionsabhängig ist.19 
Die Diffusion ist stark von der Viskosität und Temperatur der eingesetzten 
Lösungen abhängig. Durch das Arbeiten in wässrigen Systemen bei Raumtem-
peratur bzw. nur geringfügig davon abweichenden Temperaturen, ergibt sich 
eine konstante Abhängigkeit von der Diffusion. 
Auf dieser Basis müssen einige Aspekte für die Elektrodenoberfläche be-
achtet werden. Dabei müssen die Begriffe wahre Oberfläche und projizierte 
Oberfläche eingeführt werden. Eine projizierte Oberfläche beschreibt eine Fläche 
in nur zwei Dimensionen. Höhenprofile werden aus der Flächenberechnung aus-
gelassen. Die wahre Oberfläche beschreibt eine Fläche inklusive Höhenprofilen 
(vgl. Abbildung 2-23). 
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Abbildung 2-23: Schematische Darstellung einer projizierten und wahren Oberfläche. 
Eine raue Oberfläche besitzt bei gleicher projizierter Oberfläche eine hö-
here wahre Oberfläche als eine glatte Oberfläche. Die projizierte Oberfläche ig-
noriert im Gegensatz zur wahren Oberfläche die Topografie.57 
Die Elektrodenoberfläche, welche als Reaktionsoberfläche entscheidend für 
den Gesamtstrom ist, kann nicht mit ihrer wahren Oberfläche betrachtet wer-
den. Dreidimensionale Strukturen von Elektroden können ohne Druck oder nie-
derviskose Lösungsmittel nicht vollständig genutzt werden, da der Zugang zu 
diesen Oberflächen diffusionsabhängig ist und die Durchmischung des Reaktors 
keinen Einfluss mehr hat (vgl. Abbildung 2-24). 
 
Abbildung 2-24: Schematische Darstellung einer Elektrodenoberfläche mit ihren Stofftransport-
regimen. 
Es bestehen zwei Möglichkeiten, die wahre Elektrodenoberfläche zu nut-
zen: Zum einen ist es möglich, bei höheren Temperaturen die Reaktion durch-
zuführen. Dadurch können flüssige Phasen in einen kritischen Zustand gebracht 
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von Gasen ist dabei üblicherweise zehntausendmal niedriger.58 Die andere Mög-
lichkeit besteht darin, poröse Strukturen bei erhöhtem Druck zu durchspülen, 
um einen Stofftransport durch Konvektion zu erzwingen. 
2.4.5 Lokaler pH 
Bei elektrochemischen Reaktionen in wässrigen Lösungen kommt es zur 
Wasserzersetzung, um Wasserstoff- oder Sauerstoffatome für die elektrochemi-
schen Hydrierungen und elektrochemischen Oxidationen zu gewinnen. Die Elek-
trode stellt also eine Quelle von H+- (Anode) bzw. OH--Ionen (Kathode) dar 
(vgl. Kapitel 2.2.1).59,60 Die Ausbreitung dieser Ionen folgt dabei den Gesetzen 
der Diffusion und kann nur von wenigen Parametern effektiv beeinflusst werden. 
Aus diesem Grund liegt immer ein pH-Gradient von der Elektrodenoberfläche 
in die Reaktionslösung vor, ausgenommen die obere pH-Grenze ist bereits er-
reicht (pH 0 bzw. 14)(vgl. Abbildung 2-25). 
 
Abbildung 2-25: Darstellung des pH-Verlaufs während einer reduktiven Wasserzersetzung an der 
Kathode.59 
Der resultierende pH-Gradient lässt sich mit folgenden Parametern beein-
flussen: 
 Stromdichte 
 Pufferkapazität der Reaktionslösung 
 Durchmischung des Reaktors 
Die Stromdichte beeinflusst in erster Linie die Bildung der Ionen in einem 
linearen Zusammenhang, während die Pufferkapazität und die Durchmischung 








Neutrale wässrige Lösung 
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2.5 Effizienzbetrachtungen elektrochemischer Reaktionen 
Thermodynamisch gelten für elektrochemische Reaktionen dieselben Ge-
setze wie für chemische Reaktionen, da die Edukte und Produkte identisch sein 
können. Die energetischen Ausgangs- und Endzustände sind also gleich. Wäh-
rend in der konventionellen Chemie die Energie in Form von hohen Temperatu-
ren und Drücken in das System gebracht wird, verwendet die Elektrochemie 
Elektrizität. 
Wird eine ideale thermische Isolation angenommen können bei endother-
men Reaktion in einem konventionellen Reaktor Wärmeverluste verworfen wer-
den und nur die Reaktionsenergie betrachtet werden. 
Bei der elektroorganischen Synthese steht der Umsatz mit der Stromstärke 
in Zusammenhang, während die nötige Aktivierungsenergie für eine Reaktion 
durch die Zellspannung zwischen Anode und Kathode aufgebracht wird. 
2.5.1 Reaktionssymmetrie 
Ein wichtiger Punkt der elektrochemischen Reaktion ist die Tatsache, dass 
es keine Reaktion ohne eine Gegenreaktion geben kann. Da ein Stromfluss ge-
währleistet werden muss, findet die gleiche Anzahl an Ladungsdurchtritten an 
der Kathode und Anode statt. Diese Tatsache kann vorteilhaft genutzt werden, 
wenn gleichzeitig zwei gewollte Reaktionen ablaufen. So kann beispielsweise aus 
einem Edukt in einer ungeteilten Zelle zwei nützliche Produkte an der Kathode 
und Anode gewonnen werden (vgl. Abbildung 2-26). 
 
Abbildung 2-26: Reaktion von 5-HMF in einer ungeteilten Zelle. 
Dadurch ist es möglich, Disproportionierungsreaktionen mit CEs von 
200 % ablaufen zu lassen. Reaktionen wie in Abbildung 2-26 sind dabei vollkom-
men symmetrisch und führen zu gleichen Mengen beider Produkte. Bei nicht 
symmetrischen Reaktionen verschieben sich die Produktverhältnisse entspre-
chend der benötigen Elektronen. 
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Durch das Verwenden einer Membran ergeben sich weitere Möglichkeiten 
der Kopplung völlig unterschiedlicher Reaktionen. Da das Elektrodenpotential 
nicht für beide Elektroden einstellbar ist, erlaubt die Verwendung zwei verschie-
dener Reaktionen eine bessere Abstimmung aufeinander. 
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3 Material und Methoden 
3.1 Chemikalien 
Alle verwendeten Chemikalien wurden von Sigma-Aldrich, Carl Roth oder 
Alfa Aesar erworben und ohne weitere Aufarbeitung verwendet. 
3.2 Elektroden 
Alle verwendeten Elektroden sind in Tabelle 3-1 mit ihrer Reinheit 
und den geometrischen Maßen aufgelistet. Die Elektroden wurden in einem 
rechteckigen Blechformat mit einer Stärke zwischen 0.25 mm und 1 mm ver-
wendet. 
Tabelle 3-1: Auflistung der verwendeten Elektrodenmaterialien mit ihrer Reinheit und Oberflä-
che. A: ChemPUR, Deutschland. B: Umicore Galvanotechnik GmbH, Deutschland. C: William Gre-
gor Ltd., Großbritannien. D: Diaccon, Deutschland. E: Ti Anode Fabricators Pvt. Ltd, Indien. 
Elektrodenmaterial  Reinheit [%] Elektroden 
oberfläche 
[cm ²] 
Aluminium (Al)A 99.9 10.4 




Chrom (Cr)A 99.95 12.6 
Dimensionally Stable Anode 
(DSA)E 
RuO2 30%/IrO2 70% 10 
Eisen (Fe)A 99.5 13.7 
Kupfer (Cu)A 99.999 10.8 
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M olybdän (M o)A 99.9+ 12.4 
N ickel (N i)A 99.99 11 
PlatinA/Platiniertes Titan(Pt)B 99.9 8/12 
Titan (Ti)C 99.5 14 
Wolfram (W )A 99.96 14.7 
Zink (Zn)A 99.99 13.6 
Zinn (Sn)A 99.8 10 
 
3.3 Apparatur 
Alle elektrochemischen Reaktionen wurden mit den Potentiostaten AMEL 
7050 (Amel srl, Milano, Italien), Model 273a (Princeton Applied Research, Oak 
Ridge, USA), SP50 (Bio-logic SAS, Claix, Frankreich) oder Parstat 4000A 
(AMETEK GmbH, Meerbusch, Deutschland) durchgeführt. 
Kaliumchlorid gesättigte Silber/Silberchlorid-Referenzelektroden (Sensor-
technik Meinsberg, Deutschland, 0.197 V gegen SWE) wurden für alle Experi-
mente verwendet. 
Alle Reaktionen in Batchzellen wurden mit Magnetrührern (Durchmes-
ser 2.5 cm) kontinuierlich gerührt (800 rpm). 
3.3.1 Geteilte Zelle 
Für alle elektrochemischen Versuche wurden H-Glaszellen verwendet (vgl. 
Abbildung 3-1). Alle temperierten Versuche wurden in thermostatisierbaren H-
Glaszellen durchgeführt, die durch einen Thermostaten (LAUDA Ecoline Stare-
dition E 100, Lauda Dr. R. Wobser GmbH & CO. KG, Lauda-Königshofen, 
Deutschland) beheizt oder durch einen Kryostaten (Fisherbrand FBC 610, 
Lauda Dr. R. Wobser GmbH & CO. KG, Lauda-Königshofen, Deutschland) ge-
kühlt wurden. Die Anoden- und Kathodenkammern hatten ein Volumen von je 
50 ml. Die Kationenaustauscher-Membran (fumasep® FKE, fumatech, St. Ing-
bert, Deutschland) wurde mit einem Dichtring (Dichtring mit Innen- und Au-
ßenring, Dichtung aus Viton - Teflon beschichtet für KF-Flansche - NW10/16, 
EVAC AG, Grabs, Schweiz) zwischen den beiden Glasflanschen (DN 16) mit 
einer Spannkette (Spannkette mit Drehmoment-Begrenzung für KF und EVAC 
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Glasfansche, EVAC AG, Grabs, Schweiz) befestigt, die gleichzeitig beide Halb-
zellen miteinander verbunden hat. Verschlossen wurden die Halbzellen mit ei-
nem PTFE-Stopfen (Maßanfertigung, Bohlender GmbH, Grünsfeld, Deutsch-
land) mit Elektrodenhalterung. Die Elektroden wurden in einer PTFE-Klemme 
befestigt und mit einem Edelstahldraht verbunden. An der Kathodenkammer 
wurden zusätzlich die Referenzelektrode und ein Temperaturfühler (Einstech-
fühler HT3, Temperature Control GmbH, Donaueschingen, Deutschland) durch 
den PTFE Stopfen geführt. Die Kathodenkammer war bei jeder Reaktion zu-
sätzlich mit einem Rückflusskühler versehen. 
 
Abbildung 3-1: Darstellung der Reaktionszelle vom Typ H-Zelle. A) Explosionszeichnung einer ge-
teilten Zelle. B) Schematische Darstellung einer H-Zelle mit Rückflusskühler und Ummantelung. 
3.3.2 Durchflusszelle 
Für Versuche in einem Durchflussreaktor wurde eine kommerziell erhält-
liche Zelle verwendet (EC-Cell, Tarm, Dänemark). Eine Explosionszeichnung 
der Zelle ist in Abbildung 3-2 dargestellt. Die Zelle folgt dabei einem Schicht-
aufbau aus formgebenden PTFE Einsätzen, die durch EPDM-Dichtungen von-
einander getrennt sind. Die Elektroden befinden sich zwischen Dichtungen in 
symmetrischem Abstand zur Membran (fumasep® FKE, fumatech, St. Ingbert, 
Deutschland). 
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Abbildung 3-2: Explosionszeichnung der verwendeten EC-Cell Durchflusszelle. (1) Arbeitselekt-
rode (2) Ionenaustauschermembran (3) EPDM-Dichtung (4) PTFE-Einsatz (5) Gegenelektrode 
Der PTFE Ausschnitt gibt eine Elektrodenfläche von 10 cm² frei bei einer 
Höhe von 0.4 cm, wodurch sich ein Reaktorvolumen von 4 ml pro Halbzelle 
ergibt. Für den Volumenstrom einer Halbzelle sorgt jeweils eine Peristaltik-
pumpe (REGLO Digital, Cole-Parmer GmbH, Wertheim, Deutschland). Reak-
torvolumina hinter den Elektroden können bei Bedarf mit einer temperierten 
Lösung gespült werden, um den Reaktor zu heizen oder zu kühlen. 
3.3.3 Messmethoden 
Aus instrumenteller Sicht ergeben sich zwei Betriebsweisen für die Elek-
trolyse: Die chronoamperometrische und die galvanostatische Betriebsweise. Bei 
der chronoamperometrischen Messung wird ein Elektrodenpotential oder eine 
Zellspannung vorgegeben und der sich einstellende Strom über die Zeit gemessen. 
Bei einer galvanostatischen Messung wird ein Stromfluss vorgegeben und das 
Elektrodenpotential oder die Zellspannung über die Zeit gemessen. 
  
(1) (2) (3) (4) (5)
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3.4 Analytik 
Die Qualifizierung und Quantifizierung erfolgte mittels HPLC und einem 
RI (Brechungsindex) Detektor. Das HPLC-System (Spectrasystem P4000, Fin-
nigan Surveyor RI Plus Detektor, Fisher Scientific, Deutschland) wurde mit ei-
ner Hyper-REZXP Carbohydrate H+8 mm (S/N:026/H/012-227) Säule verwen-
det. Die mobile Phase war eine 0.0025 mol/L Schwefelsäure-Lösung (Flussrate: 
0.5 mL/min). 
Die GC/MS (Trace GC Ultra, DSQ II, Thermo Scientific, Deutschland) 
mit einer TR-WAX Säule (30 m x 0.25 mm ID x 0.25 μm Film GC Column, 
Thermo Scientific, Deutschland) wurde für quantitative und qualitative Unter-
suchungen verwendet.  
Vor Beginn der Versuche wurden Kalibriergeraden der Edukte und der 
erwarteten Produkte aufgenommen und in der HPLC- oder GC/MS-Software 
abgelegt. Alle Ergebnisse sind anschließend über die Software ermittelt worden. 
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4 Resultate 
Im Folgenden werden die in Oxidationsreaktionen und Reduktionsreakti-
onen untergliederten Ergebnisse vorgestellt. 
4.1 Reduktionsreaktionen 
Reduktionen finden immer an der Kathode statt und sind maßgeblich für 
den Energieeintrag in die Reaktionslösung verantwortlich. Wird die Reaktions-
zelle mit der Zielsetzung der Energiespeicherung betrieben, ist die Effizienz der 
Reduktion entscheidend für die Menge und Geschwindigkeit, mit der Energie 
gespeichert wird. 
4.1.1 Reduktion von Acetol 
Der Großteil dieses Kapitels entstammt inhaltlich der Veröffentlichung 
„Hydroxyacetone: A Glycerol-Based Platform for Electrocatalytic Hydrogenation 
and Hydrodeoxygenation Processes“. 
 
Die Reduktion von Acetol (IUPAC: Hydroxyaceton) ist aus mehreren 
Gründen ein wichtiger Forschungsaspekt. Acetol ist ein potentielles Produkt der 
Dehydratisierung von Glycerin, einem Nebenprodukt der Biodieselherstellung, 
und dadurch eine mögliche Plattform für Produkte aus Abfallstoffen. Außerdem 
ist die funktionelle Gruppe der α-Hydroxyketone aus wissenschaftlicher Sicht 
wichtig, da eine Vielzahl von natürlichen Substanzen diese funktionelle Gruppe 
besitzt. Im Hinblick auf aufeinander folgende Reaktionen ist vor allem das Wis-
sen über mögliche Reaktivitäten entscheidend, um die Reaktionswege abschät-
zen zu können (Abbildung 4-1). 
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Abbildung 4-1: Reaktionswege von Acetol zu potentiellen Produkten. 
Im Verlauf der Reaktion werden funktionellen Gruppen des Acetols ver-
ändert oder abgespalten, wodurch sich stoffliche Eigenschaften und auch die 
Reaktivität verändern. Im alkalischen Milieu kommt es zu intermolekularen Re-
aktionen, wodurch Acetol sehr stark mit sich selbst reagiert (vgl. Abbildung 
4-2).  
 
Abbildung 4-2: Basenkatalysierte Reaktion von Acetol. 
Innerhalb kurzer Zeit färbt sich die farblose Acetollösung über einen gelben 
in einen tiefbraunen Farbton. Die farbliche Veränderung lässt sich laut Literatur 
mit der Aldoladdition erklären, welche zu konjugierten Doppelbindungen führt. 
Mit starken Basen jeder Konzentration tritt diese Reaktion auf, wobei die Re-
aktionsgeschwindigkeit mit der Konzentration der Base zunimmt. Starke Säuren 
führen ebenso zu intermolekularen Reaktionen von Acetol. Hierbei geht Acetol 
eine Aldolkondensation ein (vgl. Abbildung 4-3), die zwar deutlich langsamer 
verläuft als die Aldoladdition, aber dennoch über einen längeren Zeitraum zu 
einer schwachgelben Lösung führt. 
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Abbildung 4-3: Mechanismus der säurekatalysierten Aldoladdition des Acetols. 
Aus diesen Gründen sind stark saure und alkalische Medien nicht als 
Elektrolytlösungen für die Acetolreduktion geeignet. Bei allen elektrochemischen 
Umsetzungen von Acetol wurden daher leicht saure oder neutrale Lösungen ver-
wendet. Insgesamt wurden in den Experimenten elf Elektroden mit jeweils drei 
verschiedenen Elektrolytlösungen getestet. Um eine maximale Vergleichbarkeit 
zu erreichen, wurde lediglich die Anionenspezies in den Elektrolyten variiert. Als 
Kation wurde Natrium gewählt. Es wurde eine 0.5 mol/L Natriumchlorid-Lö-
sung verwendet, die mittels Salzsäure auf einen pH-Wert von 2 eingestellt wurde. 
Außerdem wurde eine 0.1 mol/L Natriumhydrogensulfatlösung mit pH 1.2 und 
ein Phosphatpuffer bestehend aus jeweils 0.5 mol/L Natriumdihydrogenphos-
phat und Dinatriumhydrogenphosphat mit einem neutralen pH-Wert verwendet. 
Abbildung 4-4 zeigt die Ergebnisse eines umfangreichen Vergleichsscree-
nings der elektrochemischen Reduktion von Acetol an elf verschiedenen Elek-
trodenmaterialien in Abhängigkeit der Elektrolytzusammensetzung. Die quali-
tative und quantitative Analyse mittels HPLC ergab zwei Hauptreaktionspro-
dukte: Aceton und 1,2-Propandiol (1,2-PD). 1-Propanol wurde nur in nicht 
quantifizierbaren Mengen gefunden, während 2-Propanol nicht nachgewiesen 
wurde. Aufgrund der verwendeten, gasdurchlässigen und geteilten elektrochemi-
schen Zelle, wurden gasförmige Produkte wie Propan nicht analysiert. In Abbil-
dung 4-4A ist die Selektivität der Hauptzielprodukte, Aceton und 1,2-Propan-
diol, dargestellt, während Abbildung 4-4B die CE der jeweiligen Produkte dar-
stellt. Die unterschiedlichen Ergebnisse zeigen den Einfluss der experimentellen 
Bedingungen auf die elektrochemische Reduktion sehr deutlich, was auch im 
Einklang mit der Literatur ist.61 Beim Vergleich der Selektivitäten zeigen die 
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meisten Metall/Elektrolytkombinationen bevorzugt eine Reduktion zu 1,2-Pro-
pandiol, wobei einzelne Kombinationen auch Aceton als Hauptprodukt hervor-
bringen oder sogar beide Produkte in nahezu gleichen Mengen hergestellt wer-
den. 































































Abbildung 4-4: Abhängigkeit der elektrokatalytischen Reduktion von Acetol vom verwendeten 
Elektrodenmaterial und der Zusammensetzung der Elektrolytlösung. A: Selektivität der Bildung 
von Aceton und 1,2-PD. B: CE der Acetol-Reduktion. Alle Reaktionen wurden bei Raumtempera-
tur in einer geteilten H-Typ-Zelle mit einem konstanten Arbeitselektrodenpotential von -1.8 V 
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(vs. Ag/AgCl sat. KCl) durchgeführt. Die Ausgangskonzentration von Acetol war 0.09 mol/L; die 
Reduktion wurde 4 h in 50 mL Reaktionsvolumen durchgeführt. 
Die frühen Übergangsmetalle Titan, Chrom, Molybdän und Wolfram 
scheinen für die Elektroreduktion von Acetol am wenigsten geeignet zu sein. Es 
kommt hauptsächlich zur 1,2-Propandiolbildung, verglichen mit der Acetonbil-
dung. Die CE der Reduktion liegt aber unter nahezu allen Reaktionsbedingungen 
unter 10% (außer bei Molybdän in Sulfat und in Phosphatumgebung). Der do-
minierende elektrochemische Prozess bei diesen Metallen ist die Wasserstoffent-
wicklung (Hydrogen evolution reaction: HER) - die häufigste Nebenreaktion von 
elektrokatalytische Hydrierungsreaktionen. 
Wird das Reaktionsverhalten der Elektrodenmaterialien in Korrelation 
mit der Position im Periodensystem verglichen, ist ein Trend sichtbar. In Ab-
bildung 4-5 ist dieser Trend mithilfe eines Ausschnitts aus dem Periodensystem 
visualisiert. 
         B C     
         Al Si     Wasserstoff 
Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge     1,2-PD 
Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn     Aceton 
Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb     
Abbildung 4-5: Ausschnitt des Periodensystems mit Angabe der elektrochemischen Aktivi-
tät gegenüber Acetol. 
Hier hebt sich Zink deutlich ab, da es als einziges Metall ausschließlich 
Aceton im Sulfatelektrolyten bildet. Dieser Unterschied im Reaktionsverhalten 
kann auf die gefüllten D-Orbitale zurückgeführt werden, weshalb sich Zink eher 
wie ein Hauptgruppenelement verhält. Basierend auf diesem Ergebnis wurde von 
den Hauptgruppenelementen ein ähnliches Reaktionsverhalten bezüglich der 
Acetonbildung erwartet. Während Zinn und Blei sich wie Hauptgruppenele-
mente verhalten, zeigt Aluminium jedoch ein Verhalten, das eher den Neben-
gruppenelementen zuzuordnen ist. Dieses Phänomen dürfte auf die Passivierung 
von Aluminium zurückzuführen sein, die die erwarteten elektrokatalytischen Ei-
genschaften verändert. 
Beim Zusammenspiel von Elektrodenmaterial und Elektrolytlösung 
scheint jedes Metall eine Tendenz zur Aceton- oder 1,2-Propandiol-Bildung zu 
besitzen, die bis zu einem gewissen Grad durch die Auswahl des Elektrolytanions 
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verändert werden kann. So kann für manche Metalle, wie Nickel, die Reaktions-
selektivität von Aceton im Sulfatelektrolyten zu 1,2-Propandiol in Phosphatpuf-
fer verschoben werden. Blei hingegen verändert mit wechselnder Elektrolytzu-
sammensetzung sein Reaktionsverhalten kaum. Die Acetonbildung bleibt in al-
len drei Elektrolyten nahezu gleich, während im Phosphatpuffer eine zusätzliche 
1,2-Propandiolbildung erkennbar ist. Diese Ergebnisse weisen auf eine komplexe 
Wechselwirkung zwischen den Anionen, dem organischen Edukt und dem Elek-
trodenmaterial hin. Daraus resultieren, ohne Kenntnisse der Mechanismen, 
schwer vorherzusehende Produktzusammensetzungen. 
Ein bemerkenswertes Ergebnis des genannten Experiments ist die offen-
sichtliche Unabhängigkeit zwischen CE und Elektrodenmaterial. Vielmehr kann 
ein Zusammenhang zwischen Elektrolytlösung und der CE hergestellt werden 
(vgl. Abbildung 4-4B). Hier zeichnen sich Chloridlösungen mit einer durch-
schnittlichen CE von 21 % aus (bis zu 50.6 % im Falle von Kupfer), während 
Phosphatelektrolyte eine relativ konstante CE von 9 % liefern. Die CE in Sulfat-
elektrolyten sind mit einem Durchschnittswert von 1.5 % sehr niedrig. 
Ein Zusammenhang zwischen dem pH-Wert und der CE kann bei genau-
erer Betrachtung ausgeschlossen werden, da zwar der Sulfatelektrolyt mit einem 
pH von ~1.2 die geringste CE aufweißt, aber der marginal höher liegende pH-
Wert von 2 im chloridhaltigen Elektrolyten die besten Ergebnisse geliefert hat. 
Der pH-neutrale Phosphatpuffer liegt im Verhältnis zwischen den beiden ande-
ren Elektrolyten, wodurch nur die Schlussfolgerung bleibt, dass der pH-Wert 
selbst nicht den entscheidenden Einfluss hat. 
Im Allgemeinen ist die CE von elektroorganischen Reaktionen, wie elek-
trokatalytische Hydrierungen / Hydrodesoxygenierungen, stark von der Edukt-
konzentration abhängig. Hohe Eduktkonzentrationen unterdrücken in der Regel 
die konkurrierende Wasserzersetzung und erhöhen dadurch die CEs der elektro-
organischen Reaktionen.61 Die dargestellte CE von 32.7 % für die Acetolreduk-
tion an Eisenelektroden in Chloridlösung konnte bis auf 78.8 % gesteigert wer-
den, indem die Eduktkonzentration von 0.09 auf 1 mol/L erhöht wurde. Der 
positive Effekt der Konzentrationserhöhung schwindet ab einer gewissen Kon-
zentration, bis er durch eine Stromdichteminderung zum Nachteil wird. Eine 
Zugabe des Produkts 1,2-Propandiol zur Ausgangslösung zeigt, dass es für eine 
weitere Reduktion inert ist und daher die Hauptreaktion durch das Blockieren 
von Reaktionsplätzen auf der Elektrode durch Adsorption hemmte. Selektivitä-
ten über 90 % mit CEs von 64.5 % für 1,2-Propandiol wurden mit erhöhten 
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Eduktkonzentrationen (1 mol/L) an Eisenelektroden in Phosphatpuffer in einem 
Batch-Setup erreicht. 
Bei elektrochemischen Reaktionen mit mehreren möglichen Produkten 
kann nicht durch Messung des Stromflusses zwischen gewünschten Reaktionen 
(wie die elektrokatalytische Hydrodesoxygenierung von Acetol) und uner-
wünschten Nebenreaktionen (wie die HER) unterschieden werden. Für eine Be-
stimmung der Reaktionsrate der gewünschten Reaktion wurden die Reaktions-
raten für die Elektrokonversion von Acetol für die verschiedenen Elektrodenma-
terialien und Elektrolytzusammensetzungen direkt aus HPLC-Analysen des je-
weiligen Reduktionsproduktes [1,2-Propandiol (Abbildung 4-6A) und Aceton 
(Abbildung 4-6B)] ermittelt. 
Abbildung 4-6A zeigt mit 782 mmol/h m² für die 1,2-Propandiolbildung 
an der Eisenelektrode in Chloridlösung die höchste Reaktionsrate. Obwohl an 
Kupfer für die jeweilige Acetolkonzentration die höchste CE erreicht wird, ist 
die 1,2-Propandiol-Bildungsrate mit 616 mmol/h m² niedriger als an der Ei-
senelektrode. Neben der höheren Reduktionsrate erlauben Eisenelektroden (in 
chlorid- und phosphathaltigen Medien) eine fast ausschließliche 1,2-Propandiol-
bildung, während an Kupfer in Chloridlösung große Mengen Aceton hergestellt 
werden. Mit einer Bildungsrate von 328 mmol/h m² ist dies die höchste Aceton-
bildungsrate aller getesteten Metalle. An Bleielektroden ist die Rate mit 
208 mmol/h m² zwar erheblich niedriger, jedoch kann Aceton hier mit erhöhter 
Selektivität hergestellt werden. 
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Abbildung 4-6: Reaktionsraten der elektrochemischen Bildung von A: 1,2-Propandiol und B: Ace-
ton aus Acetol als Funktion des verwendeten Elektrodenmaterials und der Elektrolytzusammen-
setzung. Die elektrochemische Reduktion wurde bei -1.8 V gegen Ag / AgCl sat. KCl durchgeführt. 
Eine höhere Eduktkonzentration führt, wie bei der CE, auch zur Erhöhung 
der Reaktionsrate. Außerdem kann eine eine Veränderung der Massentransfer-
regime (z.B. durch 3D-Durchfluss Elektroden) ebenfalls zu einer Steigerung der 
Reaktionsrate führen. Eine Steigerung der Eduktkonzentration auf 0.5 mol/L 
ermöglicht an Eisenelektroden in Chloridlösung eine Erhöhung der Reaktions-
rate (782 auf 2248.1 mmol/h m2) von 1,2-Propandiol. Eine weitere Erhöhung 
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der Eduktkonzentration führt zu einer verminderten Leitfähigkeit der Elektro-
lytlösung und damit zu einer Abnahme der Reaktionsrate. Trotzdessen wurde 
unter diesen Bedingungen eine CE von 94.6 % erreicht (1 mol/L Acetol, Ei-
senelektrode in Phosphatelektrolyt; 2 h Reaktionszeit). 
1-Propanol wurde dagegen mittels HPLC nur in Spuren nachgewiesen. Es 
scheint, dass die Hydroxylgruppe in α-Hydroxyketonen (wie Acetol) immer an 
Elektroden, die normalerweise die Ketogruppe reduzieren würden, bevorzugt 
umgesetzt werden. Dieses bemerkenswerte Verhalten wurde von Kwon et al. 
beschrieben.35 Die Reduktion führt also nicht zu 1-Propanol, sondern zu Aceton. 
Spurenmengen von 1-Propanol werden höchstwahrscheinlich durch die Lobry-
de-Bruyn-Alberda-van-Ekenstein-Umlagerung62 (LdB- AvE, Abbildung 4-7) von 
Acetol zu 2-Hydroxypropanal ermöglicht. 
 
Abbildung 4-7: Mechanismus der Lobry-de-Bruyn-Alberda-van-Ekenstein-Umlagerung. 
Die LdB-AvE ist eine Gleichgewichtsreaktion, die stark auf der Acetolseite 
liegt. Durch den Wechsel der Positionen der Hydroxyl- und Ketogruppe zu 2-
Hydroxypropanal können Materialien wie Zink und Blei die Hydroxylgruppe am 
zweiten C-Atom reduzieren, wodurch 1-Propanol entsteht. 
Im Gegensatz zu 1-Propanol lässt sich 2-Propanol aus Acetol über Aceton 
elektrochemisch gewinnen. Aufgrund der unterschiedlichen Reaktivitäten der 
Elektroden für die Desoxygenierung und Hydrierung muss eine sukzedane Reak-
tionsführung mit zwei unterschiedlichen Elektrodenmaterialien erfolgen. Zur 
elektrochemischen Desoxygenierung neigende Elektroden reduzieren das herge-
stellte Aceton weiter zu Propan, welches aufgrund des Zellaufbaus nicht direkt 
nachgewiesen werden konnte. Bei Blei und Zink bricht die WFR ein (Blei/Phos-
phatpuffer stellt die einzige Ausnahme dar), was auf eine mögliche Produktion 
von Propan schließen lässt. Allerdings darf im Hinblick auf die CE nicht außer 
Acht gelassen werden, dass ein nicht unerheblicher Teil an Wasserstoff produ-
ziert wird. Dieser sorgt unter Umständen dafür, dass Teile der Edukte oder 
Produkte durch die Gasentstehung ausgetrieben werden. Eine adäquat abgedich-
tete Zelle kann in diesem Fall zu einer vollständigeren Analyse der Produkte 
führen und die Wiederfindungsrate verbessern. 
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Eine elektrokatalytische Hydrierung von Aceton kann mittels Elektro-
den/Elektrolytkombinationen erreicht werden, die ebenfalls dazu neigen, 1,2-
Propandiol zu erzeugen. In Tabelle 4-1 sind die Ergebnisse der Versuche an 
Eisen, Molybdän, Blei und Zink dargestellt. Eisen und Molybdän zeigen mit 
hohen Selektivitäten und Umsätzen dementsprechend die besten Ergebnisse. 
Eine sinnvolle Herstellung von 2-Propanol aus Acetol könnte beispielsweise aus 
einer Durchflussreaktor-Kaskade bestehen, bei der zunächst Aceton an Kupfer 
oder Blei gewonnen wird, welches anschließend zu 2-Propanol im zweiten Reak-
tor umgesetzt wird. 
Tabelle 4-1: 2 Herstellung von 2-Propanol aus einer 0.5 mol/L Acetonlösung bei verschiedenen 
Elektroden/Elektrolyt Kombinationen. Durchgeführt in einer geteilten Zelle mit 50 mL Volumen 
bei einem Potential von -1.8 V für 4 h. 
Elektrode Elektrolyt Umsatz [%] Selektivität [%] CE [%] 
Fe NaCl 81.83 78.51 15.32 
Fe Na2SO4 40.85 80.27 9.36 
Fe NaHSO4 23.65 35.51 1.16 
Fe NaCl/HCl 80.97 86.66 26.38 
M o NaCl 6.24 26.52 0.89 
M o Na2SO4 42.80 74.95 12.94 
M o NaHSO4 24.89 29.00 0.93 
M o NaCl/HCl 67.29 74.53 19.37 
Pb Na2SO4 35.70 2.37 0.99 
Pb NaHSO4 4.16 24.43 1.57 
Pb NaCl 10.57 6.61 0.77 
Zn NaCl/HCl 6.33 0.00 0.00 
Zn NaHSO4 18.65 1.26 0.06 
Zn Na2SO4 34.61 0.59 0.39 
 
Blei und Zink zeigen sehr schlechte Ergebnisse bezogen auf die 2-Propa-
nolherstellung. Auffällig sind die teilweise hohen Umsätze (30 %) gepaart mit 
schlechten CEs. Außerdem liegen die WFR nur bei Blei und Zink bei 65 %. Da 
Blei und Zink sehr hohe Überspannungen gegenüber der Wasserstoffentstehung 
aufweisen, liegt hier die Vermutung nahe, dass große Teile des Acetons zu un-
detektiertem Propan umgewandelt wurden. 
  Resultate 
55 | S e i t e  
 
4.1.2 Reaktionsuntersuchungen im Flow-Reaktor 
Teile der Ergebnisse dieses Kapitels entstanden im Verlauf des For-
schungspraktikums von Sabine Ernst. 
 
Elektrochemische Reaktionen sind durch ihren heterogenen Reaktionscha-
rakter dafür prädestiniert, kontinuierlich betrieben zu werden. Experimente ei-
ner kontinuierlich betriebenen Durchflusszelle wurden an der bereits aus Kapitel 
4.1.1 bekannten Reduktionsreaktion ausgeführt, um eventuelle Komplikationen 
durch unbekannte Reaktionen zu vermeiden. 
Ziele der Untersuchungen sind in erster Linie die Optimierung bezüglich 
der Selektivität und der CE der Reaktion im kontinuierlichen Betrieb durch die 
Untersuchung potenzialabhängiger Reaktionsveränderungen. Da sich in Durch-
flusszellen stationäre Bedingungen in Abhängigkeit der Flussrate einstellen, kön-
nen Reaktionen bei unterschiedlichen Potentialen schnell analysiert werden, um 
einen Überblick über die Potentialabhängigkeit des Reaktionsverhaltens zu er-
halten. 
Die in Kapitel 4.1.1 verwendeten Elektrolytlösungen (Phosphatpuffer 
(pH 7), NaCl + HCl (pH 2) und NaHSO4 pH (1.2)) wurden auch in den Durch-
flussuntersuchungen benutzt. Die Elektrodenauswahl beschränkt sich in dieser 
Versuchsreihe allerdings auf die drei Materialien mit den interessantesten Er-
gebnissen bezüglich Selektivität, CE und Reaktionsrate: Eisen, Blei und Kupfer.  
Voruntersuchungen ergaben, dass bei einer Flussrate von 2 ml/min bei der 
Reaktion von Acetol an Eisen in einem Phosphatpuffer mit ungefähr 10 % Um-
satz zu rechnen ist, was ausreichend für eine quantitative Analyse der Ergebnisse 
ist. Nach einer Veränderung des Potentials wurde dem System jeweils 30 min 
Zeit gegeben, um wieder einen stationären Zustand zu erreichen. Auf diese Weise 
können starke Schwankungen der Edukt- und Produktkonzentrationen im Vo-
lumenstrom minimiert werden. 
Eisen 
Die erste Potentialreihe der Eisenelektrode in den drei verschiedenen 
Elektrolyten ist in Abbildung 4-8 dargestellt. Je nach Elektrolytlösung ist nur 
ein bestimmter Potentialbereich zugänglich. Das Anfangspotential entspricht ei-
nem Potential, bei dem mindestens eine Stromdichte von 3 mA/cm²  erreicht 
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wird, um quantitativ analysierbare Produktmengen erhalten zu können. Das 
Endpotential wird durch eine sehr große Stromdichte (>45 mA/cm² ) und teil-








































































Abbildung 4-8: Ergebnisse der Auswertung von Reaktionsrate und CE der Reaktion von 0.1 M 
Acetol zu 1,2-Propanol an einer Eisenelektrode in der Durchflusszelle bei RT und einer Flussrate 
von 2 ml/min. 
Auffällig in der Abbildung ist, obwohl eine höhere Stromdichte vorliegt, 
der starke Abfall von CE und Reaktionsrate bei Potentialen unter -1.8 V. Hier 
kann beobachtet werden, wie sich die Selektivität der Reaktion hin zur Was-
serzersetzung verschiebt, weshalb die Reaktionsrate zusammen mit der CE ein-
bricht. Im Potentialbereich von -1.2 V bis -1.8 V kann eine Steigerung der Re-
aktionsrate trotz fallender CE beobachtet werden, was darauf zurückzuführen 
ist, dass der prozentuale Anstieg der Stromdichte größer ist als der Abfall der 
CE. 
Die in Kapitel 2.3.4 angesprochene Ausnahme der Proportionalität von 
Reaktionsrate und Stromdichte in wässrigen Systemen aufgrund der konkurrie-
renden Wasserzersetzung ist hier experimentell bewiesen. Um die Reaktion bes-
ser evaluieren zu können sind die Stromdichte und die Selektivität in Abbildung 
4-9 dargestellt. 
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Abbildung 4-9: Ergebnisse der Auswertung von Selektivität und Stromdichte der Reaktion von 
0.1 M Acetol zu 1,2-Propanol an einer Eisenelektrode in der Durchflusszelle bei RT und einer 
Flussrate von 2 ml/min. 
Die Ergebnisse der Selektivität ergeben ein schwer einzuschätzendes Bild 
ab. Während die Selektivität in Phosphatpuffer mit negativerem Potential zu-
nimmt, ist im Chloridelektrolyten ein Abwärtstrend zuerkennen. Die Selektivität 
für den Sulfatelektrolyten zeigt keine Abweichung und hält sich konstant im 
Bereich unter 30 %. 
Die Stromdichte zeigt einen annähernd linearen Verlauf auf, wobei es auch 
zu kleineren Einbrüchen kommt. Dies liegt in der Reaktorkonstruktion, bei der 
es durch Wasserstoffentwicklung zur Gasbildung kommt, welches bei niedrigen 
Flussraten nur langsam abtransportiert wird. Dadurch kommt es zu einem er-
höhten Innendruck innerhalb des Reaktors. 
Anhand der Graphen lassen sich für die jeweilige Elektrolytzusammenset-
zung unterschiedliche Potentiale ableiten, unter denen die Reaktion optimal ver-
läuft. Der Phosphatpuffer und die Chloridlösung zeigen ein ähnliches Verhalten 
auf, bei dem im Potentialbereich von -1.2 V bis -1.4 V die Reaktion sehr selektiv 
ist und mit guter CE abläuft. Die Reaktionsrate dagegen ist insgesamt gering 
aufgrund des niedrig angelegten Potentials und der damit verbundenen niedrigen 
Stromdichte. Die Selektivität und Reaktionsrate verschlechtern sich stark 
bei -1.5 V und verbessern sich stetig mit steigendem Potential bis zu -1.8 V, 
wonach die Reaktionswerte erneut einbrechen. 
Kupfer 
In der Literatur findet sich für andere Reaktionen eine Veränderung des 
Reaktionsverhaltens bei unterschiedlichen Potentialen verschiedener Elektroden 
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und Elektrolyte.35,63,64 Bei Verwendung einer Kupferelektrode wird dieses Ver-

























































Abbildung 4-10: Ergebnisse der Auswertung von Reaktionsrate und CE der Reaktion von 0.1 M 
Acetol zu 1,2-Propanol an einer Kupferelektrode in der Durchflusszelle bei RT und einer Flussrate 
von 2 ml/min. 
Während an einer Eisenelektrode nur eine Verschlechterung im Reaktions-
verhalten im Bereich -1.4 V bis -1.6 V zu sehen ist, kann an der Kupferelektrode 
eher das Gegenteil beobachtet werden. Bei dem Wechsel des Potentials von -
1.4 V zu -1.5 V in Natriumhydrogenphosphat nimmt die Reaktionsrate beispiels-
weise um 1154% zu, was in weniger ausgeprägter Form ebenfalls in den anderen 
Elektrolytlösungen zu beobachtet ist (NaCl/HCl: -1.6 V → -1.7 V, 400 %; Phos-
phatpuffer: -1.2 V → -1.3 V, 227 %). Beim Vergleich der Verläufe der CE, Se-
lektivität und Stromdichte (vgl. Abbildung 4-11) kann festgestellt werden, dass 
sich die Reaktionen bei den genannten Potentialen zwar in allen Bereichen ver-








































































Abbildung 4-11: Ergebnisse der Auswertung von Selektivität und Stromdichte der Reaktion von 
0.1 M Acetol zu 1,2-Propanol an einer Kupferelektrode in der Durchflusszelle bei RT und einer 
Flussrate von 2 ml/min. 
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In Sulfatelektrolyten kann ein rapider Anstieg der CE bei einem Potential 
von -1.5 V beobachtet werden, weshalb die Reaktionsrate maßgeblich gestiegen 
ist. Auch bei der Selektivität und der Stromdichte können Maxima bei diesem 
Potential beobachtet werden, diese sind jedoch nicht so ausgeprägt wie bei der 
CE. 
Die Reaktion in Phosphatpuffer zeigt, im Gegensatz zur Sulfatlösung, ei-
nen ausgeprägten Peak bei der Selektivität bei einem Potential von -1.3 V auf 
100 % und ist in dieser Hinsicht optimal, während in Chloridelektrolyten die 
Stromdichte erst ab -1.8 V in konkurrenzfähige Höhen steigt. 
Insgesamt verbleibt jede Elektrolytzusammensetzung an der Kupferelek-
trode unterhalb der Ergebnisse der Eisenelektrode mit Reaktionsraten von unter 
50 mmol/hm2. Dieses Ergebnis ist durchaus unerwartet angesichts der Ergeb-
nisse aus Kapitel 4.1.1. 
Blei 
Als beispielhafter Teil einer Reaktorkaskade zu 2-Propanol, wie bereits in 
Kapitel 4.1.1 erwähnt, soll auch die Reaktion von Acetol zu Aceton untersucht 










































































Abbildung 4-12: Ergebnisse der Auswertung von Reaktionsrate und CE der Reaktion von 0.1 M 
Acetol zu Aceton an einer Bleielektrode in der Durchflusszelle bei RT und einer Flussrate von 
2 ml/min.  
Die Reaktionsraten der Acetonbildung sind, wie aus den Batch-Untersu-
chungen zu erwarten ist, generell geringer als die der 1,2-Propandiolbildung (vgl 
Kapitel 4.1.1). Der Elektronenbedarf für die Reduktion liegt in beiden Fällen bei 
zwei Elektronen, was daher kein limitierender Faktor für die Reaktionsrate sein 
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kann. Elektroden mit hohen Überspannungen für die Wasserzersetzung wie Blei 
neigen zu niedrigeren Stromdichten bei gleichem Potential, wodurch höhere Re-
aktionsraten erschwert werden. 
Wie auch in den Batch-Untersuchungen zeigen Sulfatlösungen die nied-
rigsten Reaktionsraten im Vergleich zu den anderen Elektrolyten. Hingegen 
übersteigt die Reaktionsrate in Phosphatpuffer die in Chloridlösungen, was ge-
nau dem Gegenteil entspricht.  
Bei Betrachtung der Selektivität und Stromdichte in Abbildung 4-13 er-
zielt der Phosphatpuffer durchgehend bessere Ergebnisse und liegt, selbst bei der 
CE, nur wenig hinter dem Chloridelektrolyten zurück. In den Batch-Untersu-
chungen war der Unterschied der CE deutlich größer, wodurch sich auch die 
























































Abbildung 4-13: Ergebnisse der Auswertung von Selektivität und Stromdichte der Reaktion von 
0.1 M Acetol zu 1,2-Propanol an einer Bleielektrode in der Durchflusszelle bei RT und einer Fluss-
rate von 2 ml/min. 
Im Vergleich zu den anderen Elektroden ist der langsame Anstieg der 
Stromdichte auffällig. Bei Potentialen positiver als -1.6 V erzeugt kein Elektrolyt 
an Blei Stromdichten, die für einen kontinuierlichen Betrieb als sinnvoll zu er-
achten sind. Erst bei Potentialen unterhalb von -1.8 V, werden Stromdichten 
über 10 mA/cm2 erreicht. In Anbetracht der Selektivitäten, die bei niedrigeren 
Potentialen zunehmen, wird trotz sinkender CEs eine bessere Reaktionsrate er-
zielt. Zwar erscheint bei einer Eduktkonzentrationen von 0.1 mol/L und einem 
Potential von -1.9 V die Reaktion optimal, jedoch könnte eine weitere Steige-
rung der Eduktkonzentration zu einer höheren CE und zu erhöhten Reaktions-
raten führen. 
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Galvanostatische Messung 
In Kapitel 4.1.1 wurden vereinzelt Batch-Versuche mit erhöhten Edukt-
konzentrationen durchgeführt, um den Einfluss auf die CE zu beobachten. Da 
die Verwendung einer kontinuierlichen Betriebsweise industriell üblich ist, sollen 
auch die Reaktionsbedingungen in diese Richtung angepasst werden. Die Ver-
wendung einer chronoamperometrischen Messung mit einem Drei-Elektroden-
aufbau ist dabei unüblich und wird durch eine galvanostatische Betriebsweise 
mit nur zwei Elektroden ersetzt. Prinzipiell gibt es zwei Ziele bei der Versuchsop-
timierung, die dem Ziel der Wirtschaftlichkeit untergeordnet sind: Eine Maxi-
mierung der Produktionsrate und die Minimierung des Energieeinsatzes. Der 
Energieeinsatz wird durch den Zellinnenwiderstand und die reaktionsspezifi-
schen und potentialabhängigen Überspannungen beeinflusst. Die verwendete 
Zelle weist, verglichen mit einer industriellen Zelle, einen deutlich höheren Zell-
innenwiderstand auf. Für effektive Maßnahmen zur Senkung des Zellinnenwi-
derstandes muss eine neue elektrochemische Zelle entwickelt werden. Diese Auf-
gabe liegt jedoch nicht im Rahmen dieser Arbeit. Aus diesem Grund wurde 
versucht, die Produktionsrate zu maximieren. 
Entsprechend der Ergebnisse wurde für eine Versuchsreihe Eisen als Elek-
trodenmaterial in Phosphatpuffer gewählt. Die Eduktkonzentrationen wurden 
innerhalb der Versuchsreihe variiert. Ziel war es, die CE durch eine Konzentra-
tionserhöhung zu verbessern. In Abbildung 4-14 sind die Reaktionsraten und die 
CE der Versuchsreihe mit unterschiedlichen Eduktkonzentrationen abgebildet. 
















































































Abbildung 4-14: Ergebnisse der Auswertung von Reaktionsrate und CE der Reaktion verschiede-
ner Konzentrationen Acetol zu 1,2-Propanol an einer Eisenelektrode in Phosphatpuffer in der 
Durchflusszelle bei RT und einer Flussrate von 2 ml/min unter galvanostatischen Bedingungen. 
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Eine Erhöhung der Konzentration führte zu den erwarteten Ergebnissen: 
Jede Erhöhung der Startkonzentration führte zu einer gesteigerten CE und zu 
einer Erhöhung der Reaktionsrate. Dennoch führte der Wechsel zur galvanosta-
tischen Betriebsweise mit erhöhten Konzentrationen zu keiner höheren Reakti-
onsrate als die bereits ausgeführten Experimente. Werden die Werte aus Abbil-
dung 4-15 hinzugezogen, lassen sich genauere Aussagen treffen. 




























































Abbildung 4-15: Ergebnisse der Auswertung von Selektivität und WFR der Reaktion verschiede-
ner Konzentrationen Acetol zu 1,2-Propanol an einer Eisenelektrode in Phosphatpuffer in der 
Durchflusszelle bei RT, ATM und einer Flussrate von 2 ml/min unter galvanostatischen Bedingun-
gen. 
Verglichen mit den chronoamperometrischen Versuchen ist die Gesamt-
leistung der Reaktion beim Wechsel zur galvanostatischen Betriebsweise bei glei-
cher Eduktkonzentration in jedem Aspekt schlechter geworden. Eine weitere 
Steigerung der Eduktkonzentration kann dem nur bedingt entgegenwirken.36 
In Folge dessen muss der wesentliche Grund für diesen Einbruch der Re-
aktionsleistung an der Betriebsweise liegen. Während bei einer chronoampero-
metrischen Messung versucht wird, das vorgegebene Potential an der Elektrode 
konstant zu halten, wird durch die galvanostatische Betriebsweise ein konstanter 
Strom an der Elektrode forciert. Bei beiden Betriebsweisen ist mit einer Was-
serzersetzung zu rechnen, die aufgrund der Charakteristik der Betriebsweisen 
unterschiedliche Konsequenzen für das System hat. Zunächst kommt es durch 
die Wasserzersetzung zur Gasbildung, welches adsorbiert an der Elektrodenober-
fläche vorliegt. Aufgrund der geschlossenen Zellbauweise mit kleinem Volumen, 
gepaart mit der hohen Oberflächenspannung von Wasser, kommt es zum Zu-
sammenschluss der adsorbierten Gasblasen (Pfropfenbildung). Diese Pfropfen 
können ausschließlich mittels des Volumenstroms innerhalb des Reaktors fort-
bewegt werden, welcher von der vorgegebenen Flussrate der Pumpe bestimmt 
wird. Der langsame Abtransport der Pfropfen durch den Volumenstrom sorgt 
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für eine lange Verweilzeit der selbigen an der Elektrodenoberfläche. Das Resultat 
ist eine verminderte Reaktionsoberfläche an der entsprechenden Elektrode (vgl 
Abbildung 4-16).  
 
Abbildung 4-16: Darstellung der Pfropfenbildung in Folge einer Wasserzersetzung.65 
Chronoamperometrische Messungen reagieren auf eine verminderte Reak-
tionsoberfläche mit einem Stromabfall. Der kleiner werdende Strom reduziert 
eine weitere Wasserzersetzung, wodurch die Zersetzungsreaktion annähernd ei-
nen Gleichgewichtszustand erreicht. 
Bei galvanostatischen Messungen wird bei einer verminderten Reaktions-
oberfläche die Stromdichte erhöht, um den Strom konstant zu halten. Eine Er-
höhung der Stromdichte wird vom Potentiostaten durch höher angelegte Poten-
tiale realisiert, woraus eine Veränderung des Reaktionsverhaltens resultiert. In-
folgedessen kommt es zu einer vermehrten Wasserzersetzung, sodass die Zerset-
zungsreaktion durch das veränderte Potential weiter verstärkt wird. 
Indizien dafür sind die Werte der CE und auch die der WFR. In Folge der 
vermehrten Wasserzersetzung sind Teile der Elektrodenoberfläche für die Edukt-
umsetzung nicht mehr zugänglich. 
Die Anpassung einer Reaktion an den kontinuierlichen Betrieb lässt sich 
prinzipiell gut aus den Batch-Untersuchungen ableiten. Die Ergebnisse spiegeln 
zum großen Teil auch die Ergebnisse aus Kapitel 4.1.1 wider. Dennoch kann 
anhand der gemessenen Potentialfenster bereits die Aussage getroffen werden, 
dass jede Elektroden/Elektrolytkombination eigene optimale Betriebspunkte be-
sitzt. 
Die Probleme der galvanostatischen Betriebsweise können durch die Ver-
wendung einer potentiostatischen Betriebsweise umgangen werden. In einem in-











Pfropfens gleich der Flussrate
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die Zellspannung als konstanter Parameter gewählt werden. Eine andere Alter-
native wäre eine offene Reaktorbauweise wie ein Rührkesselreaktor mit Zu- und 
Ablauf, bei dem das entstehende Gas nach oben austreiben kann. Eine weitere 
Möglichkeit wäre eine Anpassung der Volumenströme, um in turbulente Regime 
zu gelangen. Da die Strömung mit einer Reynoldszahl von <1 laminar war, 
könnte dies ebenfalls helfen, die entstehenden Gase zu abtransportieren.  
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4.2 Oxidationsreaktionen 
Oxidationsreaktionen finden in einer Elektrolysezelle an der Anode statt 
und stellen somit die Gegenreaktion zur kathodischen Reduktion dar. Da durch 
Oxidationen Elektronen aus dem System entnommen werden, sind nur gezielte 
Umwandlungen funktioneller Gruppen oder kinetisch ungehemmte Reaktionen 
sinnvoll, um die Kathodenreaktion nicht zu limitieren. 
4.2.1 Kolbe-Kettenverlängerung 
Teile der Ergebnisse dieses Kapitels entstanden im Verlauf der Masterar-
beit von Marco Börner. 
 
Neben einfachen Reduktionsreaktionen und Oxidationsreaktionen können 
Übergangszustände in elektrochemischen Reaktionen dazu genutzt werden, C-C-
Kupplungen zu ermöglichen. Die in Kapitel 2.2.5 beschriebene Kolbe-Elektrolyse 
ist einer der ältesten elektrochemischen Reaktionen und aufgrund der speziellen 
Reaktionsweise heute noch von Bedeutung. In Abbildung 4-17 ist ein aktuelles 
Beispiel einer Anwendung der Kolbe-Elektrolyse von Valeriansäure dargestellt.40 
 
Abbildung 4-17: Kolbe-Elektrolyse von Valeriansäure. 
Diese Reaktion wurde mit dem Ziel durchgeführt, Valeriansäure zu einem 
Kraftstoff umzuformen. Insgesamt wird dabei ein Energieverlust in Kauf genom-
men, da Valeriansäure einen unteren Heizwert von 2765 kJ/mol besitzt, wäh-
rend n-Oktan bei 5471 kJ/mol liegt. Da für die Synthese von n-Oktan zwei Mo-
leküle Valeriansäure benötigt werden, ergibt sich ein Verlust von 59 kJ/mol. Ein 
weiterer Nachteil aus atomökonomischer Sicht ist der Verlust der Säuregruppe 
durch Abspaltung derselbigen in Form von CO2, welches gasförmig bei der Re-
aktion austritt. Aus ökologischer Sicht ist dies jedoch kein Nachteil, da das 
Grundgerüst des Moleküls biogener Natur ist und das Ziel die Totaloxidation 
durch Verbrennung, wodurch die CO2-Bilanz weiterhin neutral ist. 
Die positiven Aspekte der Reaktion überwiegen allerdings deutlich. Durch 
die Kolbe-Elektrolyse wird die Energiedichte erhöht. So steigt die Energiedichte 
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von 27.07 MJ/Kg auf 47.89 MJ/Kg, was nahe dem Maximalwert von 50 MJ/Kg 
(Methan) für einen Kohlenwasserstoff liegt. Dazu kommen die wesentlich besse-
ren Verbrennungseigenschaften von n-Oktan im Vergleich zu Valeriansäure. 
Aufgrund der Säuregruppe in Valeriansäure und der damit verbundenen Polari-
tät des Moleküls liegt der Dampfdruck sehr tief, wodurch Valeriansäure erst ab 
87 °C entflammbar ist und damit ungeeignet für einen Verbrennungsmotor. Dem 
gegenüber besitzt n-Oktan einen Flammpunkt von 12 °C. 
Aufgrund der begrenzten Auswahl an Naturstoffen, die für eine quantita-
tiv ausreichende und preislich akzeptable Herstellung von Kraftstoffen in Frage 
kommen, sind energetisch effiziente Umformungen von Molekülen ein wichtiger 
Aspekt. 
Neben Reaktionen wie der Kreuz-Kolbe-Kupplung, bei der zwei unter-
schiedliche Säuren als Edukt verwendet werden, soll die Möglichkeit einer mehr-
fachen Kolbe-Kupplung ausgelotet werden (vgl. Kapitel 2.2). Durch die Verwen-
dung von Dicarbonsäuren als Kolbe-Edukte wird eine konsekutive Kolbe-Kupp-
lung ermöglicht, die ohne Abbruchreaktion theoretisch eine Polymerisation dar-
stellt. Mögliche Abbruchreaktionen wären zum einen der intramolekulare Ring-
schluss oder eine Disproportionierungsreaktion (vgl. Kapitel 2.2.5). Der Ring-
schluss wird laut Literatur nicht beobachtet.66 
In dieser Arbeit soll eine neue Alternative dargestellt werden: Die Kombi-
nation von Kreuz-Kolbe-Kupplung und Mehrfach-Kolbe-Elektrolyse mit Mono- 
und Dicarbonsäuren. Durch ein Gemisch von Mono– und Dicarbonsäuren stellt 
die intermolekulare Reaktion dieser beiden Spezies eine dritte Abbruchreaktion 
dar, da diese als Produkt nur noch eine Monosäure besitzen. In Abbildung 4-18 
ist das Konzept der Kolbe-Kettenverlängerung in allgemein gültiger Form dar-
gestellt. 
 
Abbildung 4-18: Allgemeine Beschreibung des Konzepts der Kolbe-Kettenverlängerung. 1) 
Kettenverlängerung durch Reaktion zweier Dicarbonsäuren. 2) Abbruchreaktion durch die Reak-
tion von zwei Monocarbonsäuren mit einer Dicarbonsäure. 
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Die Kettenlänge (K) ist dabei als Kohlenstoffkette ohne funktionelle Grup-
pen definiert. Die Kettenlängen der Monocarbonsäuren (KM) und Dicarbonsäu-
ren (KD) werden durch den Index gekennzeichnet. Die Variable x beschreibt die 
Anzahl konsekutiver Kolbe-Kupplungen. 
In Reaktionsgleichung 1 ist die Kettenverlängerung durch Dicarbonsäuren 
beschrieben, bei der die entstehende Dicarbonsäure eine Gesamtkettenlänge (in-
klusive der funktionellen Gruppen) von (KD·x)+2 aufweist. Die Kettenlänge (K) 
des Produkts hängt daher von der Kettenlänge der eingesetzten Dicarbonsäure 
(KD) und der Anzahl an eingegangenen Reaktionen (x) ab. Da ein Abbruch der 
Reaktion immer mit der Reaktion zweier Monocarbonsäuren verbunden ist (Re-
aktionsgleichung 2), besitzt das Produkt die doppelte Kettenlänge der Mono-
säure (KM). Für alle entstandenen Moleküle entsteht dabei pro Mol Produkt 
2x+2 Mol CO2. In Tabelle 4-2 sind die relevanten Carbonsäuren mit ihren KD- 
und KM-Werten notiert.  
Tabelle 4-2: Beispielhafte Mono- und Dicarbonsäuren mit entsprechenden Kettenlängen. 
Dicarbonsäuren KD M onocarbonsäuren KM  
M alonsäure 1 Essigsäure 1 
Bernsteinsäure 2 Propansäure 2 
Glutarsäure 3 Butansäure 3 
Adipinsäure 4 Valeriansäure 4 
 
Auf dieser Basis ist es möglich, Kombinationen an Reaktanten auszuwäh-
len, um bestimmte Endprodukte zu erhalten. Da Malonsäure lediglich ein wei-
teres Kohlenstoffatom unter Verlust von zwei Molekülen CO2 zur Kettenlänge 
beiträgt, sollen nur die Dicarbonsäuren mit KD-Werten zwischen 2 und 4 be-
trachtet werden: Bernsteinsäure, Glutarsäure und Adipinsäure. Diese Säuren 
sind in natürlichen Quellen auffindbar und sind dadurch sehr gut mit dem Ge-
danken des Biokraftstoffs vereinbar. Aus diesem Grund wird Valeriansäure als 
Monocarbonsäure für die Experimente ausgesucht, da diese aus Zuckern über 
Lävulinsäure herstellbar ist. Säuren mit höheren KD- und KM-Werten würden 
schnell zu sehr großen Kettenlängen führen, wodurch mit Feststoffen als Produkt 
zu rechnen ist. 
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Die Kolbe-Elektrolyse kann in verschiedenen Lösungsmitteln wie Wasser, 
Alkoholen oder einem Gemisch dieser beiden durchgeführt werden. Beide Lö-
sungsmittel haben dabei Vor- und Nachteile. Durch die starke Polarität von 
Wasser ist es möglich, große Mengen Elektrolyte zu lösen, wodurch die Leitfä-
higkeit der Lösung die anderer Lösungsmittel übersteigt. 
Die Löslichkeit polarer Verbindungen in Wasser ist hervorragend, wodurch 
hochkonzentrierte Eduktlösungen verwendet werden können. Andererseits ist 
Wasser jedoch kein elektrochemisch stabiles Molekül und wird bereits bei gerin-
gen Elektrodenpotentialen zersetzt. Die Wasserzersetzung hinterlässt Protonen 
und Hydroxidionen in Elektrodennähe: Zwei potentielle Reaktionspartner. Die 
bei der Kolbe-Elektrolyse entstehenden Carbonylradikale können mithilfe der 
Hydroxidionen leicht zu Alkoholen umgesetzt werden. Diese können wiederum 
Ausgangsmolekül einer erneuten Oxidation zu Carbonsäuren sein. Daraus ergibt 
sich ein fortwährender Zyklus, der in der Totaloxidation des Moleküls endet und 
damit zum vollständigen Verlust dessen führt (siehe Abbildung 4-19). Wegen 
der kurzen Halbwertszeit der Radikale müssen die Reaktionsbedingungen in 
wässrigen Lösungen die Kolbe-Elektrolyse favorisieren. Dies kann zum Beispiel 
durch hohe Eduktkonzentrationen erreicht werden. 
 
Abbildung 4-19: Non-Kolbe-Reaktion in Gegenwart von Hydroxidionen mit anschließender Oxida-
tion der Alkoholgruppe. 
Alkohole wie Methanol sind elektrochemisch stabiler als Wasser. Eine 
elektrochemische Reduktion zu Methan ist laut Literatur nicht bekannt und eine 
Oxidation der Hydroxygruppen benötigt an den meisten Elektroden sehr hohe 
Potentiale. Alkohole sind dagegen chemisch aktiv und können säure- oder ba-
senkatalysiert mit anderen organischen Spezies innerhalb der Reaktionslösung 
reagieren. Außerdem ist die Leitfähigkeit von Alkohollösungen meist geringer als 
die von wässrigen Lösungen, wodurch der Systemwiderstand deutlich ansteigt 
und die Reaktion zunehmend ineffizient wird. 
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Die Auswahl der Elektroden für die Kolbe-Elektrolyse ist, bedingt durch 
die benötigten hohen Potentiale, auf Platin als Elektrodenmaterial limitiert. Ne-
ben Platin gibt es wenige Materialien, die nicht unter Korrosion bei Potentialen 
über 2 V leiden würden (Graphit, BDD, DSA, PbO). Aus der Literatur ist je-
doch bereits bekannt, dass diese nicht die gewünschten Kolbe-Produkte liefern.45 
Bernsteinsäure, Glutarsäure und Adipinsäure weisen ein unterschiedliches 
Löslichkeitsverhalten in Wasser auf. Während Bernsteinsäure und Adipinsäure 
nur schlecht bei Raumtemperatur zu lösen sind (58 g L-1 und 15 g L-1), löst sich 
Glutarsäure mit 640 g L-1 relativ gut in Wasser.67 Die Zugabe alkalischer Elek-
trolyte erhöht zwar die Löslichkeit der Dicarbonsäuren, jedoch ist der Effekt für 
Adipinsäure aufgrund der bereits langen Kettenlänge gering. Eine hohe Löslich-
keit des Edukts ist vor allem bei der Kolbe-Elektrolyse wichtig, da die C-C 
Kupplung als nicht elektrochemischer Reaktionsschritt von der Wahrscheinlich-
keit des Aufeinandertreffens zweier Carbonylradikale abhängt. Hohe Stromdich-
ten gepaart mit hohen Eduktkonzentrationen sind daher für die Entstehung 
möglichst vieler Carbonylradikale essentiell. 
Erste Versuche der Elektrolyse von Dicarbonsäuren in wässrigen Systemen 
waren nicht zielführend, da entweder, wie im Fall von Bernsteinsäure, kein Um-
satz erzielt worden ist oder im Falle von Glutar- und Adipinsäure nur Abbau-
produkte detektiert werden konnten. Aus Kapitel 4.1.1 ist bereits der Einfluss 
funktioneller Gruppen aufeinander bekannt. Die Vermutung, dass die Nähe der 
Carbonsäuregruppen der Bernsteinsäure sich auf die Reaktivität auswirken 
könnte, wurde bestätigt. Aus der Literatur ist bekannt, dass eine Kettenabzwei-
gung in α-Stellung die Kolbe-Kupplung verhindert, solange es sich dabei nicht 
um eine Trifluormethylgruppe handelt und das non-Kolbe-Produkt bevorzugt 
wird.32 Da die Reaktion anderer kurzer Carbonsäuren wie Essigsäure funktio-
niert,68 bleibt nur der Einfluss der zweiten Carbonsäure als reaktionshemmender 
Faktor. 
Die Abbauprodukte von Glutarsäure und Adipinsäure sind auf die Mecha-
nismen aus Abbildung 4-19 zurückzuführen. Die geringen Eduktkonzentrationen 
haben zu einer nicht ausreichenden Ausbeute an Carbonylradikalen geführt, so-
dass es zu keinen Kupplungsreaktionen kommen konnte und non-Kolbe-Reakti-
onen die Folge waren. Eine Erhöhung der Reaktionstemperatur auf 50 °C, 
wodurch Eduktkonzentrationen von 0.5 mol/L möglich waren, führte dennoch 
zum non-Kolbe-Produkt, weshalb Wasser als Lösemittel vermieden wurde. 
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Da aus einer Arbeit von Gozlan et. al bekannt ist, dass Methanol für diese 
Reaktion geeignet ist, wird dieses als Lösungsmittel verwendet.46,69 Aufgrund der 
schlechteren Leitfähigkeit und der nicht gravierend besseren Löslichkeit der Edu-
kte wurde eine erhöhte Temperatur von 50 °C gewählt und eine Stromstärke 
von 0.5 A, um die Zellspannungen unter 40 V zu halten. Unter diesen Bedin-
gungen läuft die Kolbe-Elektrolyse effizient und schnell ab. Es kommt zur Bil-
dung von Polymeren, die nicht leitfähig sind. Aus diesem Grund wird die Elek-
trodenoberfläche innerhalb weniger Minuten vollständig benetzt und es kommt 
zum Erliegen der Reaktion. 
Da die Polymerisation der Dicarbonsäure aus der Literatur nachgestellt 
werden konnte, sollte folgend Valeriansäure als polymerisationshemmende Mo-
nosäure hinzugefügt werden. Aufgrund der geringen Löslichkeiten von Bernstein-
säure und Adipinsäure in Methanol, die in Verbindung mit Valeriansäure und 
dem Elektrolyten weiter verschlechtert werden, konnte nur Glutarsäure für 
Kreuz-Kupplungsversuche verwendet werden. Durch die Wahl des Elektrolyten 
verändert sich  das Löslichkeitsverhalten der Reaktanden: Wird Kaliumcarbonat 
statt Natriumhydroxid verwendet, lösen sich die Edukte schneller und in größe-
ren Mengen. 
Insgesamt wurden 48 mmol Stoffmenge verschiedener Verhältnisse von 
Mono- und Dicarbonsäuren zu einer 50 mmol/L Kaliumcarbonatlösung bei 
50 °C hinzugefügt. Getestet wurden folgende Verhältnisse von Glutarsäure zu 
Valeriansäure: 1:2, 1:5, 1:8, 1:9, 1:11. Valeriansäure wurde in allen Experimenten 
im Überschuss verwendet, jedoch sind Verhältnisse von 1:2 und 1:5 nicht aus-
reichend, um die Polymerisation der Dicarbonsäure einzudämmen. Innerhalb 
weniger Minuten kommt es auch hier zum Erliegen der Reaktion.  
Ab einem Verhältnis von 1:8 konnte eine Reaktionszeit von 3 Stunden 
erreicht werden. Die Produkte der Kettenverlängerung sind, mit Kettenlängen 
von 8 C-Atomen und mehr, in Methanol unlöslich und bilden eine zweite Phase. 
Die zweite Phase ist ideal für eine einfache Produktseparation. Die prozentuale 
Verteilung der Produkte ist in Abbildung 4-20 dargestellt. 
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Abbildung 4-20: Produktverteilung der Kolbe-Kettenverlängerung. 
In allen Experimenten konnte bis auf weniger als 1 % Abweichung exakt 
die angegebene Verteilung beobachtet werden. Daraus ergibt sich, dass der 
größte Anteil der Reaktionsprodukte der einfachen Kolbe-Elektrolyse ent-
stammt, was bei einem derartigen Überschuss an Valeriansäure zu erwarten ist. 
Die restlichen 25 % Stoffmenge verteilen sich auf die Kolbe-Kettenverlängerung, 
von denen n-Undecan (x = 1) ungefähr 75 % und n-Tetradecan (x = 2) 25 % 
einnimmt. Produkte wie n-Heptadecan (x = 3) konnten nur in Spuren nachge-
wiesen werden. Produkte mit x>3 lagen unterhalb qualitativer Nachweisgrenzen. 
Aufgrund der unterschiedlich hohen Stoßwahrscheinlichkeiten wurde ein stärke-
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In Tabelle 4-3 sind die Ergebnisse der Versuche mit den Verhältnissen von 
1:8, 1:9 und 1:11 dargestellt. Bei dieser Reaktion entstehen aus zwei Edukten 
verschiedene Produkte mit unterschiedlichen Anteilen der jeweiligen Edukte. 
Daher wird die WFR bezogen auf die Edukte und deren Anteilen in den Pro-
dukten wiedergegeben. 
Tabelle 4-3: Ergebnisse der Kolbe-Elektrolyse von Glutarsäure und Valeriansäure mit einer Ge-
samtstoffmenge von 48 mmol in 50 mmol/L Kaliumcarbonat in Methanol bei 50 °C und einem 
angelegten Strom von 0.5 A. WFR MS: Wiederfindungsrate der Monosäure. WFR DS: Wiederfin-




WFR DS[%] CE[%] r [mmol/h*m²] 
70.89 94.26 62.28 5749.10 
 
Glutarsäure:Valeriansäure 1:9  
WFR  
M S[%] 
WFR DS[%] CE[%] r [mmol/h*m²] 





WFR DS[%] CE[%] r [mmol/h*m²] 
63.07 70.06 54.30 4861.16 
 
 
Trotz der hohen Eduktkonzentration von 1.2 mol/L zeigen die Reaktionen 
über 90 % Umsatz. Da auch die CE mit über 50 % gute Werte aufweist, kann 
davon ausgegangen werden, dass es zu fast keiner beeinflussenden Elektrolytzer-
setzung kam. Mit Reaktionsraten von fast 6000 mmol/h·m2 zeigt die Kolbe-
Kettenverlängerung bereits bei nicht optimierten Bedingungen sehr hohe Reak-
tionsraten. 
Die erhöhte Reaktionsgeschwindigkeit spiegelt sich in der Wiederfindungs-
rate wieder. In Abbildung 4-21 sind die Wiederfindungsraten der Mono- und 
Dicarbonsäuren zusammen mit der gesamt CE des Prozesses dargestellt. Deut-
lich sichtbar nimmt die Wiederfindungsrate mit der CE bei höheren Valerian-
säureanteilen zu. Da in allen Versuchen die Stromdichte und die eingesetzten 
Gesamtstoffmengen identisch waren, wird die Leistung der Reaktion maßgeblich 
durch die Wiederfindungsrate verbessert. 
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Abbildung 4-21: Ergebnisse der Kolbe-Elektrolyse von Glutarsäure und Valeriansäure mit einer 
Gesamtstoffmenge von 48 mmol in 50 mmol/L Kaliumcarbonat in Methanol bei 50 °C und einem 
angelegten Strom von 0.5 A. 
Aufgrund der schnellen Polymerisation liegt die Vermutung nahe, dass 
dieser Prozess auch bei höheren Stoffmengen Monocarbonsäure nicht vollständig 
unterbunden werden kann. Während Versuche mit den Verhältnissen 1:2 und 
1:5 nicht bis zur Bildung einer Produktphase betrieben werden können, lassen 
Verhältnisse ab 1:8, wenn auch mit sehr großen Zellspannungen, eine erfolgreiche 
Reaktionsführung zu. Mit steigendem Anteil an Valeriansäure kann beobachtet 
werden, wie die Zellspannung von 39.4 V bei einem Verhältnis von 1:8 auf 23.1 V 
bei einem Verhältnis von 1:11 sinkt. Dieser Effekt hängt mit dem abnehmenden 
Polymerisationsgrad zusammen, durch den nichtleitendende Oligomere entste-
hen, welche die Reaktionsoberfläche blockieren. Diese Theorie wird durch die 
steigenden Wiederfindungsraten bestätigt. So kann davon ausgegangen werden, 
dass mit steigendem Anteil von Valeriansäure die Wiederfindungsrate für die 
Dicarbonsäuren sich 100 % nähert. 
Da non-Kolbe Produkte aufgrund der HPLC und GC/MS Analyse ausge-
schlossen werden können, bleibt für den Verlust von Valeriansäure nur noch der 
Austritt über die Gasphase. Das entstehende n-Oktan besitzt einen Siedepunkt 
von 126 °C und einen Dampfdruck von 67.2 mbar. Bei 50 °C Reaktionstempe-
ratur ist mit Verlust durch Verdampfung zu rechnen. Zusätzlich wirken die ent-
stehenden Gasmengen austreibend, sodass mit einem Verlust bedingt durch die 
Laborapparatur zu rechnen ist. Alle anderen Edukte und Produkte sind nicht 
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im gleichen Ausmaß von der erhöhten Temperatur betroffen, da deren Dampf-
druck weniger als 1/10 davon beträgt. 
Über die in Abbildung 4-18 beschriebenen Prozesse lässt sich die Menge 
an abgespaltenen CO2 bestimmen. Der vollständige Umsatz von 42.8 mmol Mo-
nocarbonsäure und 5.2 mmol Dicarbonsäure (wie im Experiment für ein Ver-
hältnis von 1:8 von Glutarsäure zu Valeriansäure), lässt eine Menge von 
53.2 mmol CO2 entstehen. Dies entspricht bei den gegebenen Druck und Tem-
peraturbedingungen einem Volumen von 1.18 L. Auch wenn die entstehende 
Menge CO2 biogenem Ursprungs ist und daher nicht negativ in die Ökobilanz 
fällt, muss diese bei einer geplanten Skalierung dieses Prozesses in geschlossenen 
Reaktoren beachtet werden. 
Die CE der Reaktion steigt durch einen erhöhten Valeriansäureanteil und 
einem daraus resultierenden geringeren Energiebedarf. Dies liegt an dem gerin-
geren Polymerisationsgrad. 
Neben der Kolbe-Reaktion ist bei erhöhten Potentialen an Platin mit einer 
Oxidation von Methanol zu Ameisensäure zu rechnen. Die Stoffmenge der Amei-
sensäure ist aufgrund der Totaloxidation zu CO2 in einem offenen Reaktor nicht 
bestimmbar. Die hohen Eduktkonzentrationen sorgen, wie bei Reaktionen in 
wässrigen Medien, auch hier für eine bessere Selektivität und CE in Bezug auf 
den Hauptprozess. 
Auch wenn die Reaktion mit schnellen Reaktionsraten, hohen CE und 
Selektivitäten effizient scheint, sollte auch die Zellspannung und damit der Ge-
samtenergieeintrag betrachtet werden. Die geringsten Zellspannungen lagen bei 
23.1 V bei einem Stromfluss von 0.5 A. Daraus ergibt sich eine Leistung von 
11.55 W und ein Gesamtenergieeintrag von 34.65 Wh. Hochgerechnet auf einen 
Liter Kraftstoff ergibt sich eine benötigte Energiemenge von 14.16 kWh. Bei 
einem Gewicht von 0.713 Kg enthält der hergestellte Liter Kraftstoff 8.84 kWh 
Energie. An der Kathode entstehen mit der geflossenen Ladung (2.21·106 C) für 
einen Liter Kraftstoff 22.87 g Wasserstoff mit einer Gesamtenergie von 
0.762 kWh. 
Diese Hochrechnung zeigt, dass der Energiebedarf der Kolbe-Reaktion 
nicht durch eine einfache Wasserstoffproduktion ausgeglichen werden kann. Das 
Aufbringen von 14.16 kWh Energie führt zu einer effektiv nutzbaren Energie 
von 9.602 kWh. Bei einem durchschnittlichen Strompreis von 4.68 ct/kWh70 für 
energieintensive Industrien, würde die Umwandlung 66.3 ct/L kosten, ohne die 
Materialkosten der Reaktion mit einzubeziehen. 
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Da der Stoffumsatz mit dem geflossenen Strom korreliert, muss die hohe 
Zellspannung der Reaktion optimiert werden um die Kosten zu senken. Hier 
kann Methanol als Schwachpunkt ausgemacht werden. In wässrigen Systemen 
lässt sich die Zellspannung leicht halbieren.71 Da die theoretisch benötigten 
Elektrodenpotentiale bei ungefähr 2.5 V liegen, sollte perspektivisch eine 
Zellspannung von 3.1 V wie bei der Chlor-Alkali-Elektrolyse angestrebt wer-
den.72 
Der zweite Kostenfaktor neben der Zellspannung ist der Strompreis. Da 
der Strompreis ein externer nicht beeinflussbarer Faktor ist, muss abgewartet 
werden, bis sich rentable Bedingungen einstellen. Angesichts der bereits verwen-
deten günstigen Strompreise für energieintensive Industrien ist in dieser Hinsicht 
nur mit kleinen Veränderungen zu rechnen. 
Insgesamt könnten die Kosten der Herstellung durch die Reduzierung der 
Zellspannung auf theoretisch 8.89 ct/L gesenkt werden. Dieser Betrag liegt im 
selben Bereich wie andere „grüne“ Kraftstoffproduktion, die ebenfalls maßgeblich 
von den Eduktkosten abhängen.73 
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4.2.2 Oxidation von Alkoholen 
Teile der Ergebnisse dieses Kapitels entstanden im Verlauf des For-
schungspraktikums mithilfe von Michael Guschakowski. 
 
Die Hydroxylgruppe stellt, wie in Kapitel 2.2.4 beschrieben, eine elektro-
chemisch schwer oxidierbare funktionelle Gruppe dar. Die elektrochemische Oxi-
dation von Alkoholen ist trotzdessen von Relevanz. Zum einen ist es sinnvoll, 
Alkohole als Basischemikalie für elektrochemische Anwendungen zu verwenden, 
um beispielsweise Feinchemikalien produzieren zu können und zum anderen sind 
Ketone und Aldehyde desoxygenierbar, woraus neue elektrochemische Reakti-
onspfade resultieren. 
Generell lässt sich die Oxidation von Alkoholen bei höheren Potentialen 
erzwingen, wobei dies nur in wenigen Fällen zielführend ist (z.B. Direktmetha-
nolbrennstoffzelle), da die Reaktion unkontrolliert abläuft (Oxidation bis zur 
Säure oder CO2, unselektive Oxidation bei Polyolen). 
Um eine unkontrollierte Reaktion in Form einer Volloxidation zu vermei-
den, wurde ein sekundärer Alkohol, 2-Propanol, ausgewählt. 2-Propanol enthält 
keine weiteren elektrochemisch aktiven funktionellen Gruppen und besitzt auch 
keine aktivierenden funktionellen Gruppen (Hydroxylgruppen oder eine Anbin-
dung an einen Aromaten). Als kleinster, ungiftiger sekundärer Alkohol ist damit 
2-Propanol ideal für die Grundlagenforschung geeignet. 
Angestrebt wird die Oxidation von 2-Propanol zu Aceton wie in Abbildung 
4-22 dargestellt. 
 
Abbildung 4-22: Oxidation von 2-Propanol zu Aceton mittels 2-Elektronenübergang. 
Das größte Problem bei Oxidationsreaktionen mit höheren Potentialen 
stellt die Stabilität der Anode dar. Die meisten Materialien korrodieren bei Po-
tentialen von mehr als 1.2 V, wodurch der Einsatz inerter Materialien notwendig 
war. In Tabelle 4-4 sind die Ergebnisse für die 2-Propanol Oxidation mit geläu-
figen Elektrodenmaterialien im basischen Milieu dargestellt. Die Selektivität al-
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ler Reaktionen beträgt 100%, da Aceton das einzige potentielle Produkt dar-
stellt. Rechnerisch ergeben sich, teilweise durch Wiederfindungsverluste (Ver-
flüchtigung des Acetons) oder Messungenauigkeiten der HPLC, WFR von weni-
ger als 100%. Da allerdings in keinem Fall signifikante Verluste aufgetreten sind 
(WFR<98%), kann für den weiteren Verlauf des Kapitels immer eine WFR und 
Selektivität von 100% angenommen werden. 
 
Tabelle 4-4: Ergebnisse der elektrokatalytischen Oxdiation von 0.1 M 2-Propanol in 1 M 
NaOH-Lösung nach 4 h bei RT. 
Elektrode Potential [V] Reaktionsrate [mmol/h m 2] CE [%] 
BDD 2.2 539.9 49.0 
Pt 1.8 144.4 5.4 
DSA 1.0 78.9 0.5 
Au 1.0 18 ~0 
N i 0.8 0 0 
 
Zumal alle Elektrodenmaterialien unterhalb ihres Korrosionspotentials 
verwendet werden müssen, lässt sich nur mit Platin und der BDD-Elektrode bei 
hohen Potentialen ein quantitativ relevanter Umsatz erzielen. Die anderen 
Elektrodenmaterialien weisen nur geringe (DSA, Au) oder keine Reaktionsraten 
(Ni) auf. Da die Hydroxylgruppe erst bei höheren Potentialen oxidiert werden 
kann, steigen mit ansteigendem Potential die CE und Reaktionsrate. 
Da der thermodynamische Grundzustand des Zielmoleküls allerdings ener-
getisch niedriger liegt als der des Ausgangsprodukts, lässt das den Schluss zu, 
dass der Hauptenergieaufwand in der Aktivierungsenergie liegt. Um diese Akti-
vierungsenergie aufzuwenden, sind deshalb entsprechend hohe Oxidationspoten-
tiale nötig. Um die Oxidation in der elektrochemischen Zelle energetisch mög-
lichst effizient ablaufen zu lassen, soll daher ein spezieller Katalysator zur Sen-
kung der benötigten Potentiale eingesetzt werden. 
Aus der Literatur ist Nickeloxidhydroxid (NiOOH) als geeigneter Kataly-
sator für die Oxidation von Alkoholen bekannt. Dabei wurde das Herstellungs-
verfahren im Rahmen dieser Arbeit aus der Literatur angepasst, um gleichmä-
ßige replizierbare Beschichtungen zu erhalten. Die Herstellung einer NiOOH-
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Elektrode erfolgte elektrochemisch aus einer 1 mol/L Nickelnitratlösung. Bei ei-
nem reduktivem Potential von -1.3 V wird Nickelnitrat an Nickel zunächst zu 
Nickelhydroxid für fünf Minuten reduziert. 
Die Reduktion lässt sich dabei mit folgenden Reaktionsgleichungen be-
schreiben51:  
 𝑁𝑂3
− + 6 𝐻2𝑂 + 8 𝑒
− → 𝑁𝐻3 + 9 𝑂𝐻
− (4-1) 
 𝑁𝑖2+ + 2 𝑂𝐻− → 𝑁𝑖(𝑂𝐻)2 (4-2) 
Die Nitrationen der Nickelnitrat-Lösung können nach Gleichung (4-1) an 
der Kathode unter Bildung von Hydroxidionen und Ammoniak reduziert wer-
den. Die Hydroxidionen reagieren daraufhin nach Gleichung (4-2) mit Nickelio-
nen zu Nickelhydroxid weiter. Diese Vorgänge passieren zwar direkt an der 
Elektrode, jedoch ist die Beschichtung sehr instabil. 
Da das Nickelhydroxid nicht ausreichend an der Elektrode haftet, kann 
durch eine kurze Oxidation von Nickelhydroxid, bei 0.8 V für fünf Minuten, eine 
deutlich stabilere Beschichtung erzielt werden. 
Die Oxidation von Nickelhydroxid zu NiOOH ist in Gleichung (4-3) dar-
gestellt.50 
 𝑂𝐻− +𝑁𝑖(𝑂𝐻)2 → 𝑁𝑖𝑂𝑂𝐻 + 𝐻2𝑂 + 𝑒
− (4-3) 
Diese Vorgänge wurden drei Mal wiederholt, um eine homogene Beschich-
tung zu erhalten. Da nach Reaktionsgleichung (4-3) zur Oxidation des Nickel-
hydroxids Hydroxidionen benötigt werden, sind alle Versuche im alkalischen 
Milieu durchgeführt worden. In Abbildung 4-23 ist die Nickelelektrode vor und 
nach der Beschichtung dargestellt. 
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Abbildung 4-23: A) Reine Nickelelektrode vor dem Beschichten B) Nach Reduktion in Nickelnitrat-
Lösung (s. Reaktionsgleichung (4-1),(4-2)) C) Nach Oxidation des anhaftenden Nickelhydroxids (s. 
Reaktionsgleichung (4-3)). 
Reproduzierbare Ergebnisse können vor allem mit einer angerauten Ni-
ckeloberfläche erzielt werden. 
Da es sich bei der NiOOH-Elektrode um eine indirekt oxidierende Elekt-
rode handelt (vgl. Kapitel 2.2), sorgt eine Potentialerhöhung nicht für mehr 
Oxidationskraft, sondern nur für erhöhte Stromflüsse. Der erhöhte Stromfluss 
kommt durch eine höhere Migration zustande, da die Spannung im elektrischen 
Feld erhöht wird. Das geringste Potential bei dem Nickelhydroxid zu NiOOH 
oxidiert werden kann, beträgt 0.4 V und stellt somit den Anfang der Messreihe, 
die in Tabelle 4-5 abgebildet ist, dar. 
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Tabelle 4-5: Ergebnisse der elektrokatalytischen Oxdiation von 0.1 M 2-Propanol in 1 mol/L 







[mmol/h m 2] 
X  [%] 
120 0.4 100 249.16 15.9 
240 0.4 86.74 198.07 24.4 
120 0.6 99.16 1082.53 58.2 
240 0.6 88.74 773.08 88.0 
120 0.8 96.62 1350 77.5 
240 0.8 70.5 823.8 91.9 
 
Im Vergleich zu den direkt oxidierenden Elektroden, zeigt sich NiOOH in 
allen Bereichen deutlich effizienter. Die Reaktion läuft bei wesentlich geringeren 
Potentialen ab, erreicht schnellere Reaktionsraten und bessere CE. In den ersten 
120 Minuten läuft die Reaktion ohne Nebenreaktionen ab. In Abbildung 4-24 ist 
die Reaktionsrate gegen die Stromdichte für die Messungen nach 2 und 4 Stun-
den aufgetragen. 
































 Reaktionsrate bei 4 h
 Reaktionsrate bei 2 h
 
Abbildung 4-24: Auftragung von Reaktionsrate und Stromdichte der elektrokatalytischen Oxdia-
tion von 0.1 M 2-Propanol in 1 mol/L NaOH-Lösung nach 2 und 4 h bei RT an NiOOH. 
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Die Proportionalität von Reaktionsrate und Stromdichte wird über den 
kompletten Potentialbereich von 0.4 V bis 0.8 V bei einer Reaktionsdauer von 
2 Stunden aufrechterhalten. Bei 0.8 V kann nach 4 Stunden eine Abweichung 
von der Linearität beobachtet werden, die aus dem fast vollständig umgesetzten 
Edukt erfolgt. 
Der Zusammenhang zwischen Eduktkonzentration und Reaktionsge-
schwindigkeit ist in Abbildung 4-25 dargestellt. 



































Abbildung 4-25: Auftragung von Reaktionsrate und Konzentration der elektrokatalytischen Oxdi-
ation von 2-Propanol bei 0.6 V in 1 mol/L NaOH-Lösung nach 2 h bei RT an NiOOH. 
Die Reaktionsgeschwindigkeit zeigt zur Eduktkonzentration, wie ebenfalls 
zur Stromdichte, ein proportionales Verhältnis. Anhand der Ergebnisse können 
somit konkurrierende Nebenreaktionen ausgeschlossen werden. 
Dieses proportionale Verhalten der Reaktionsparameter kann auf zwei ab-
laufende Reaktionen zurückgeführt werden. Die elektrochemische Oxidation der 
Elektrodenoberfläche (Gleichung (4-3)) und die Oxidation der organischen Spe-
zies an der Elektrodenoberfläche (Gleichung (4-4) und (4-5)).50 Von diesen Re-
aktionen hängt die Reaktionsgeschwindigkeit ab. 
 (𝐶𝐻3)2𝐶𝐻𝑂𝐻 + 𝑁𝑖𝑂𝑂𝐻 → (𝐶𝐻3)2?̇?𝑂𝐻 + 𝑁𝑖(𝑂𝐻)2 (4-4) 
 (𝐶𝐻3)2?̇?𝑂𝐻 + 𝑁𝑖𝑂𝑂𝐻 → (𝐶𝐻3)2𝐶𝑂 + 𝑁𝑖(𝑂𝐻)2 (4-5) 
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Gleichung (4-4) und (4-5) lassen sich in Gleichung (4-6) zusammenfassen. 
 (𝐶𝐻3)2𝐶𝐻𝑂𝐻 + 2 𝑁𝑖𝑂𝑂𝐻 → (𝐶𝐻3)2𝐶𝑂 + 2 𝑁𝑖(𝑂𝐻)2 (4-6) 
Aus Gleichung (4-6) ist zu erkennen, dass pro Mol 2-Propanol zwei Mol 
des Katalysators benötigt werden. Da die Elektrodenoberfläche nach der Reak-
tionszeit noch vollständig mit NiOOH beschichtet ist, kann davon ausgegangen 
werden, dass die Katalysatorregeneration mindestens mit der doppelten Ge-
schwindigkeit abgelaufen sein muss, wie die Umsetzung von 2-Propanol. 
Aus reaktionskinetischer Sichtweise hängt die Regeneration des aktiven 
Katalysators von der Konzentration der Hydroxidionen und der frei verfügbaren 
Nickelhydroxidoberfläche ab. Um diesen Zusammenhang genauer zu untersu-
chen wurden Experimente mit variierendem pH-Wert der Elektrolytlösung 
durchgeführt (vgl. Tabelle 4-6). 
Tabelle 4-6: Ergebnisse der elektrokatalytischen Oxidation von 0.1 mol/L 2-Propanol in verschie-
denen Elektrolytlösungen mit pH-Werten zwischen 7 und 14 bei RT für 4 h in einer geteilten 
Zelle. a) Phosphatpuffer bestehend aus 86.6 g Na2HPO4 • 2 H2O und 53.8 g NaH2PO4 in 1000 mL 








X  [%] CE [%] 
Reaktionsrate 
[mmol/h m 2] 
Phosphatpuf-
fera 
7 0.8 0 0 0 
0.5 mol/L 
NaHCO3 
8 1.0 4.5 43.8 71.9 
Carbonatpuf-
ferb 
10 1.0 23.7 63.7 230.7 
0.5 mol/L 
Na2CO3 
12 1.0 37.3 60.6 377.16 
0.1 mol/L 
NaOH 
13 0.8 37.2 87.4 367.2 
1 mol/L 
NaOH 
14 0.8 91.9 70.5 823.8 
 
Der Trend zu höheren Reaktionsraten mit steigendem pH-Wert ist ein-
deutig. Obwohl eine Phosphatpufferlösung mit einem pH-Wert von 7 immer 
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noch Hydroxidionen aufweist, konnte hier kein Produkt erzielt werden. Dieses 
Verhalten wird vom lokalen pH-Wert in Elektrodennähe beeinflusst. Da die Re-
generation des Katalysators Hydroxidionen verbraucht (vgl. Gleichung 5-3), ist 
der pH-Wert in Elektrodennähe tiefer. Dieser Effekt lässt sich nur durch höhere 
Pufferkonzentrationen oder alkalischere Bedingungen in der Lösung begrenzen.  
Der hydroxidverbrauchende Charakter der Reaktion fällt deutlich beim 
Vergleich der Reaktionen in 0.1 und 1 mol/L NaOH-Lösungen auf. Da jeweils 
zwei Hydroxidionen zur Regeneration des Katalysators aufgebraucht werden, 
kann eine 0.1 mol/L NaOH-Lösung rechnerisch nur einen Umsatz von 50 % in 
einer geteilten Zelle erzielen. Aus diesem Grund konnten keine NaOH-Lösungen 
mit kleineren pH-Werten untersucht werden, da die Konzentration der Hydro-
xidionen zu gering wäre für einen ausreichenden Umsatz. Aus diesem Grund 
wurden bei pH-Werten von ≤ 12 Pufferlösungen verwendet. Eine weitere Mög-
lichkeit ist die Verwendung einer ungeteilten Zelle um den Hydroxidionenmangel 
durch die Kathodenreaktion zu kompensieren (vgl. Kapitel 2.2.1). 
Um den Zusammenhang zwischen Eduktkonzentration und Reaktionsrate 
näher zu untersuchen, wurde ein Experiment mit häufiger Probennahme vorbe-
reitet (vgl. Abbildung 4-26). 
Für das Experiment wurden Bedingungen gewählt, bei denen mit einem 
schnellen Umsatz zu rechnen ist. Die Reaktion wurde in einer ungeteilten Zelle 
durchgeführt, um die Elektroden möglichst nah aneinander zu bringen, um somit 
den Zellwiderstand zu senken. Außerdem wurden hohe Edukt- und Elektrolyt-
konzentrationen gewählt (1 mol/L). 
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Abbildung 4-26: Auftragung der Reaktionsrate gegen die Zeit der Elektrolyse einer 1 mol/L 2-Pro-
panol-Lösung in 1 mol/L NaOH bei einem Elektrodenpotential von 0.8 V in einer ungeteilten Zelle 
bei RT für 60 min. NiOOH wurde als Arbeitselektrode gegen platiniertes Titan als Gegenelektrode 
verwendet. Zusätzlich wurde ein exponentieller Fit angelegt. 
Durch die Probennahme im Zeitabstand von 10 min kann der Verlauf der 
Reaktionsrate visualisiert werden. Da hohe Konzentrationen von Edukt und 
Elektrolyt vorliegen, ist die Reaktionsrate in den ersten 10 min besonders hoch 
(21231 mmol/h m2). Dementsprechend liegen bereits nach 10 min der Reaktion 
8.09 % Umsatz vor. Da in einer ungeteilten Zelle der Verbrauch von NaOH an 
der Anode durch die Entstehung dessen an der Kathode ausgeglichen wird, gibt 
es keine pH-Verschiebung. Die kleiner werdende Reaktionsrate ist dementspre-
chend durch die sinkende Konzentration des Edukts verursacht. 
Da bis auf die Konzentration des Edukts alle anderen Parameter konstant 
gehalten werden, liegt die Vermutung nahe, dass eine Reaktionskinetik erster 
Ordnung vorliegt. Durch die Verwendung einer exponentiellen Regression der 
Gleichung 
 𝑦 = 𝑦0 + 𝐴 ∙ 𝑒𝑅0∙𝑋 (4-7) 
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welche die Reaktionskinetik erster Ordnung darstellt, lassen sich gute 
Übereinstimmungen erzielen.74 Für eine genauere Betrachtung der Reaktionski-
netik der elektrochemischen Reaktion muss jedoch auch die NaOH-Konzentra-
tion und die Stromdichte betrachtet werden. 
Über einen Zeitraum von 60 min kann ein Umsatz von 24.22 % und eine 
Reaktionsrate von 10594.28 mmol/h m2 erzielt werden. Bei einer Zellspannung 
von 2.8 V ergibt sich ein Energieeintrag von 1.1 Wh. Die Produktion von einem 
Kg Aceton benötigt daher 2.234 kWh Gesamtenergie. Basierend auf den Daten 
für den Strompreis aus Kapitel 4.2.1 kostet die Umwandlung daher 10.45 ct/Kg 
Aceton. 
Die Wasserzersetzung als Gegenreaktion benötigt die gleiche Menge an 
Elektronen, sodass die umgesetzte Stoffmenge von 2-Propanol gleich der herge-
stellten Menge Wasserstoff ist. Insgesamt werden 17.2 mol Wasserstoff herge-
stellt was einem Gewicht von 34.4 g entspricht. Dieser enthält eine Energie von 
1.14 kWh. Aus diesen Daten ist ersichtlich, dass die Kombination der Herstel-
lung von Feinchemikalien an der Anode mit der Herstellung von Wasserstoff an 
der Kathode effizient sein kann.  
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5 Ausblick 
Die Elektrifizierung chemischer Prozesse ist eine Herausforderung auf dem 
Weg in eine regenerative und nachhaltige chemische Industrie. Das Portfolio an 
potentiellen elektrochemischen Reaktionen muss weiter in seiner Vielfalt und 
Effizienz ausgebaut werden, um Stoffkreisläufe effektiv schließen zu können. 
Um die Möglichkeiten der elektroorganischen Synthese auszubauen, bedarf 
es weiterhin an zielgerichteten Experimenten verschiedener Konstellationen von 
funktionellen Gruppen. Dieses Wissen kann für spezifische biogene Ausgangs-
stoffe genutzt werden, um Produktplattformen zu schaffen. Abfall- und Rest-
stoffe können in einer effizienten elektrochemischen Aufarbeitung transformiert 
werden, um Stoffkreisläufe schließen zu können. Dazu gehören sowohl industri-
elle Nebenprodukte, die je nach aktueller Produktionsweise variieren, als auch 
Agrarabfälle die jedes Jahr im Millionen Tonnen Maßstab anfallen.75–78 
Das in dieser Arbeit verwendete Hydroxyaceton stellt einen Zwischen-
schritt hin zu größeren Makromolekülen dar. Durch das Verstehen der intramo-
lekularen Wechselwirkungen funktioneller Gruppen, werden elektrochemische 
Reaktionen auch mit Glycerin sowie Cellulose und Chitin selektiv möglich sein. 
Der Einfluss des Elektrodenmaterials in Verbindung mit der Elektrolytzusam-
mensetzung muss in dieser Hinsicht weiter ausgenutzt werden, um neue Reakti-
onswege zu ermöglichen.  
Neben der Nutzung von Rest- und Abfallstoffen ist auch die effiziente und 
selektive Reduktion von CO2 ein übergeordnetes Ziel. Da mit dem heutigen 
Stand der Technik nur die Reduktion von CO2 zu kleinen Molekülen (C1-3) 
möglich ist, muss die Lücke zwischen der Herstellung von Feinchemikalien und 
Basischemikalien geschlossen werden.79–87 
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Die Kolbe-Elektrolyse als älteste elektroorganische Synthese zeigt nach wie 
vor Potential für neue Reaktionsmöglichkeiten. Neben der Kolbe-Kettenverlän-
gerung gibt es weiterhin die Möglichkeiten zur Verwendung weiterer Polycar-
bonsäuren wie beispielsweise der Zitronensäure. Ist es möglich durch die Ver-
wendung von Trisäuren verzweigte Kohlenstoffketten zu erzeugen? Außerdem 
stellt sich die Frage, ob eventuelle sterische Hinderungen gezielte Kolbe-Elekt-
rolysen oder auch non-Kolbe-Produkte ermöglichen. Eine weitere Reaktionsmög-
lichkeit wäre der bisher nicht erfolgreiche Ringschluss durch die Kolbe-Elektro-
lyse von Dicarbonsäuren. Neue technische Möglichkeiten mit Strompulsen im 
Millisekundenbereich könnten diese Reaktionen heute ermöglichen. 
Die Weiterentwicklung von Katalysatoren wird innerhalb der elektroorga-
nischen Synthese ebenfalls eine wichtige Rolle spielen. Reaktionen bedürfen der-
zeit noch wesentlich mehr Aktivierungsenergie als theoretisch nötig und können 
dadurch nicht optimal verwendet werden. Neue Elektrodenmaterialien, gepaart 
mit sinnvollen Oberflächenstrukturen, können verbesserte CEs und Reaktions-
raten, bei gleichzeitiger Reduktion der Zellspannung, erreichen. Die Verwendung 
von organischen oder anorganischen Mediatoren öffnet neue Möglichkeiten der 
Katalyse von elektrochemischen Reaktionen. Die Fixierung homogener Kataly-
satoren an den Elektroden ist dabei ein notwendiger Schritt zur Industrialisie-
rung der elektroorganischen Synthese.88 Außerdem müssen Mehr-Metallsysteme 
auf ihr katalytisches Verhalten hin untersucht werden, da sich nicht alle Systeme 
in Vulkan-plots vereinfachen lassen.89,90 Bestehende Katalysatorsysteme können 
durch die Art der Mikrostruktur ebenfalls in ihren katalytischen Eigenschaften 
beeinflusst werden.91–93 
Während industrielle Reaktoren in vielen Varianten bereits optimal an 
eine Vielzahl von Reaktionsarten angepasst sind, gibt es gegenwärtig nur eine 
geringe Anzahl an industriellen elektrochemischen Reaktionen und damit auch 
Reaktoren (Bsp. Chlor-Alkali-Elektrolyse). Um die Reaktionsgeschwindigkeit 
pro Volumen zu maximieren, müssen Elektrodengeometrien entwickelt werden 
die den Reaktorraum möglichst effizient nutzen. Neuartige 3D-Elektrodenstruk-
turen erfordern allerdings auch innovative Stofftransportlösungen. Poröse Elekt-
roden müssen beispielsweise mit Druck durchspült werden, um die Oberflächen 
vollständig auszunutzen. Dagegen sollten strukturierte Oberflächen in Verbin-
dung mit Gasen oder anderen nicht viskosen Edukten verwendet werden. Der 
Reaktoraufbau muss ebenso an neue Vorgaben angepasst werden und mit ge-
teilten sowie ungeteilten Zellsystemen harmonieren. Im Gegensatz zu konventi-
onellen Reaktoren, bei denen Totzonen im Reaktor zu einer Verringerung der 
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Produktionsrate führen (ohne andere Parameter zu beeinflussen), reagieren 
elektrochemische Reaktoren empfindlicher und müssen präzise angepasst wer-
den. Diese Anpassungen können in kleineren Laborzellen stattfinden, da Skalen-
effekte in elektrochemischen Zellen kaum vorzufinden sind. 
Um eine sinnvolle technische Reaktionsführung elektrochemischer Reakti-
onen zu ermöglichen, müssen auch Aspekte, wie der Einfluss der Strömungsart 
untersucht werden. Welchen Einfluss hat die Art der Strömung auf die Diffusi-
onsschicht und damit den Stoffumsatz? Auch der unerwünschte Aggregatswech-
sel bei der Wasserzersetzung als Nebenreaktion stellt hohe Anforderungen an 
den Reaktor, weshalb der Gasaustrag bei der Reaktorkonstruktion beachtet wer-
den muss. 
Erst mit umfassenden Kenntnissen über elektrochemische Reaktionen ist 
eine Optimierung der Zellsysteme für ihren genauen Zweck möglich. Um ein 
tiefergehendes Verständnis für die ablaufenden Mechanismen zu erlangen bedarf 
es neuer analytischer Verfahren wie der differenziellen elektrochemischen Mas-
senspektroskopie (DEMS), der Raman-Spektroskopie oder der Fourier-Transfor-
mations-Infrarotspektroskopie (FTIR). Entscheidend ist dabei die Durchführung 
einer in situ Analytik um neue Einblicke in die Mechanismen der elektroorgani-
schen Synthese zu bekommen. 
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